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*.t,*-*-*v    PRÉFACE 

Ces  leçons  que  j'offre  à  la  jeunesse  des  écoles  sont 

très-élémentaires  ;  j'ai  voulu  en  faire  une  introduction 

aux  traités  généraux  sur  la  science ,  dont  elles  ne  sont 

pour  ainsi  dire  qu'un  résumé.  Il  faut  les  considérer 

.  plutôt  comme  un  programme  détaillé,  que  comme  un 

>  cours  avec  tous  ses  développements. 

V    Je  crois  que  les  jeunes  gens  qui  se  préparent  au 

^  baccalauréat  es  sciences  y  puiseront  une  instruction 

r  suffisante ,  et  que  ceux  qui  aspirent  au  grade  de  licencié 

/v^y  trouveront  un  guide  pour  consulter  plus  facilement 

\  les  grands  ouvrages. 

^  Si  l'étude  des  lettres  exige  beaucoup  de  simplicité 
I  dans  les  commencements ,  il  n'en  faut  pas  moins  dans 
^  l'étude  des  sciences  naturelles,  qui,  s'adressanl  au  rai- 
sonnement et  à  l'observation  plutôt  qu'à  l'imagination , 
ont  certains  côtés  dont  l'aridité  pourrait  rebuter  de 
jeunes  esprits.  Dans  ces  commencements,  l'art  du  pro- 
fesseur doit  être  de  ne  pas  montrer  toute  la  science, 
mais  seulement  les  traits  fondamentaux  ,  les  parties 
saillantes  ;  de  tracer  d'abord  une  esquisse  dont  il  fera 
plus  tard  un  tableau  :  c'est  ce  que  j'ai  voulu  faire. 
Depuis  douze  ans  que  je  professe  la  chimie,  un  fait  m'a 
constamment  frappé  :  c'est  que  les  grands  traités  (quel 
que  soit  d'ailleurs  leur  mérite) ,  sont  peu  utiles  aux 


élèves;  la  multitude  des  faits  qu'ils  renferment,  les 
grands  développements  donnés  aux  expositions ,  sont 
une  nourriture  trop  forte  pour  l'intelligence  de  jeunes 
auditeurs  qui  ont  presque  tout  à  apprendre ,  et  qui  ne 
peuvent  s'instruire  fructueusement  qu'autant  qu'on  les 
conduit  pas  à  pas  et  par  degrés. 

Cet  ouvrage  est  un  livre  intermédiaire  entre  les 
grands  traités ,  et  certains  abrégés  qui  n'ont  guère  plus 
de  valeur  qu'une  table  des  matières. 

J'ai  choisi  la  forme  de  leçons,  afin  de  pouvoir  prendre 
ce  langage  à  demi  familier,  qui  est  une  partie  de  la 
lucidité  dans  l'enseignement  oral.  Je  n'ai  pas  pour  cela 
exilé  les  formules ,  car  elles  sont  la  langue  même  de  la 
science,  le  résumé  de  l'enseignement. 

J.  Malaguti. 
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PREMIÈRE  LEÇON. 

LOIS  DE  LA  CHIMIE.  —  NOMENCLATURE  ET  FORMULES. 

Sommaire.  —  Objet  de  la  chimie.  —  Caractères  de  la  combinaison  chimique.  — 
Affinité  et  ses  lois.  —  Proportions  chimiques.  —  Équivalents.  —  Nomenclature. 
—  Notations.  —  Plan  du  cours.  —  Classification  des  métalloïdes.  —  Pourquoi 
l'hydrogène  et  l'azote  seront  étudiés  après  l'oiygène. 

Messieurs , 

Vous  parler  de  l'utilité  des  études  que  nous  allons  faire  ensemble 
serait  une  chose  complètement  superflue  ;  car  depuis  nombre  d'an- 
nées, la  chimie  a  contribué  à  tant  de  découvertes  et  à  tant  de  per- 
fectionnements, surtout  dans  l'industrie,  qu'aucune  science  ne  jouit 
d'une  plus  grande  popularité.  Je  vais  donc  vous  dire  quel  est  le  but 
de  ces  études  et  quel  en  est  le  caractère  ;  et  pour  que  vous  saisis- 
siez facilement  l'un  et  l'autre,  je  vais  appeler  votre  attention  sur  un 
de  ces  faits  qui  peuvent  se  passer  à  chaque  instant  sous  vos  yeux. 

Si  vous  renversiez  sur  une  étoffe  précieuse  un  liquide  qui  en 
altérât  la  substance,  n'iriez-vous  pas  chez  un  chimiste  pour  savoir 
si  Von  pourrait  y  remédier?  Mais  vous  ne  feriez  pas  de  même  , 
si  cette  étoffe  n'était  que  déchirée.  Puisque  dans  le  premier  cas 
vous  avez  recours  à  la  chimie ,  vous  conclurez  que  l'objet  de  cette 
science  est  V étude  des  changements  qui  ont  lieu  entre  les  par- 
ties les  plus  intimes  des  différents  corps ,  lorsqu'elles  sont 
mises  en  contact  les  unes  avec  les  autres. 

D'après  cette  définition,  il  paraîtrait  qu'un  chimiste  ne  s'occu- 
pera jamais  des  corps  isolés.  Il  n'eu  est  rien  cependant.  Toute 
science  naturelle  a  une  partie  descriptive  :  la  chimie ,  qui  est  elle- 
i.  1 
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même  une  science  naturelle,  n'échappe  pas  à  cette  règle.  Per- 
mettez-moi de  vous  le  prouver  par  un  exemple. 

On  peut  faire  subir  au  soufre ,  par  le  concours  d'autres  sub- 
stances, plusieurs  transformations  ;  mais  avant  de  passer  à  l'expé- 
rience, il  faut  savoir  que  ce  corps  est  doué  d'une  couleur  jaune- 
citron  ;  que  dans  la  nature,  il  affecte  une  forme  régulière  différente 
de  celle  qu'on  lui  trouve  lorsqu'il  a  été  fondu  pour  le  commerce  ; 
qu'il  n'a  d'odeur  qu'autant  qu'il  a  été  frotté,  et  qu'il  pèse  deux  fois 
plus  que  l'eau  :  sans  ces  données  comment  pourrait-on  le  recon- 
naître !  De  plus,  si  l'on  ignore  que  le  soufre  devient  liquide  à  quel- 
ques dégrés  au-dessus  de  la  température  de  l'eau  bouillante  ;  qu'il 
entre  en  ébullition  à  une  température  quatre  fois  et  demie  plus 
forte  ;  si  l'on  ignore  à  quelle  chaleur  il  s'enflamme  dans  l'air  ;  quels 
sont  ses  dissolvants  naturels ,  c'est-à-dire  les  liquides  capables  de 
le  dissoudre  sans  porter  atteinte  à  sa  nature,  comment  pourrait-on 
choisir  les  procédés  convenables  pour  opérer  les  transformations 
auxquelles  on  le  destine  !  Car  remarquez  bien  ceci  :  il  ne  suffît  pas 
de  mélanger  intimement  deux  corps  réduits  à  une  grande  ténuité, 
pour  qu'ils  agissent  l'un  sur  l'autre  ;  avec  des  corps  très-divisés , 
vous  faites  à  chaque  instant  des  mélanges  que  vous  pressez  pour 
que  leurs  parcelles  impalpables  se  touchent;  cependant  vous  n'y 
remarquez  aucune  altération.  Le  mélange  pourra  offrir  un  aspect 
particulier  et  nouveau,  mais  le  microscope  fera  disparaître  l'illu- 
sion, et  par  des  moyens  mécaniques,  vous  pourrez  même  séparer 
les  différentes  parcelles  qui  le  forment. 

Voulez- vous  que  ce  mélange  devienne  ,ce  que  les  chimistes  ap- 
pellent une  combinaison  ?  qu'il  y  ait  action  de  la  part  des  corps 
en  présence,  et  qu'ils  se  pénètrent  mutuellement  pour  engendrer 
un  ou  plusieurs  nouveaux  corps  ?  vous  serez  obligés  de  faire  in- 
tervenir quelque  influence  capable  de  modifier  au  moins  une  des 
matières  agissantes. 

Fixez  votre  attention  sur  cette  expérience,  et  vous  saisirez  par- 
faitement le  sens  de  ce  que  je  viens  de  dire.  Voici  du  soufre  et  du 
cuivre  l'un  et  l'autre  réduits  en  fine  poussière  :  je  les  mêle  dans  ce 
mortier  à  l'aide  du  pilon  que  j'agite  dans  tous  les  sens  pour  que  le 
mélange  soit  tout  à  la  fois  plus  prompt  et  plus  intime  :  j'aurais 
beau  le  mêler  plus  longtemps,  je  n'obtiendrai  que  du  soufre  mas- 
qué par  du  cuivre  et  du  cuivre  masqué  par  du  soufre.  Mais  si  j'in- 
troduis ce  mélange  dans  un  creuset  '  rougi  au  feu,  ou,  comme  on 

1.  Le  creuset  est  un  vase,  tantôt  circulaire,  tantôt  triangulaire,  dont  la  partie 
supérieure  est  toujours  un  peu  évasée.  Il  y  en  a  en  fer,  en  argent ,  en  platine  et  en 
terre  infusible.  Les  trois  derniers  sont  les  pins  employés  dans  les  laboratoires.  Tous 
ont  un  couvercle  de  la  même  matière ,  et  lorsqu'on  les  place  dans  un  fourneau  pour 
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ledit,  incandescent,  vous  verrez  un  éclat  de  lumière,  après  lequel 
il  n'existera  plus  ni  cuivre  ni  soufre  ;  à  leur  place  vous  trouverez 
une  matière  noire  douée  de  propriétés  toutes  nouvelles  ;  combi- 
naison véritable  dont  les  éléments  ne  pourront  être  séparés  par 
aucun  moyen  mécanique. 

Discutons  maintenant  cette  expérience.  Le  soufre  et  le  cuivre 
ne  se  sont  combinés  et  n'ont  pu  agir  réciproquement  par  leurs  par- 
ties les  plus  intimes  que  du  moment  où  ils  ont  été  portés  à  une 
température  élevée:  le  soufra  fond,  et  dès  lors  le  cuivre,  déjà 
chaud  lui-même ,  agit  :  avec  du  soufre  chaud  et  du  cuivre  froid 
l'expérience  manquerait  :  il  faut  que  les  points  matériels  des  deux 
substances  agissantes  se  trouvent  écartés  de  telle  sorte  qu'ils  réa- 
lisent, pour  ainsi  dire,  les  conditions  de  liquidité  :  s'il  avait  été  pos- 
sible de  trouver  un  dissolvant  pour  chacun  de  ces  deux  corps,  leur 
combinaison  aurait  peut-être  eu  lieu  à  froid. 

Vous  conclurez  de  tout  ceci  qu'en  général,  les  corps  n'agissent 
entre  eux  au  point  de  se  combiner  et  de  se  transformer,  que  lorsque 
l'un  d'eux,  au  moins,  sinon  tous ,  se  trouve  ou  est  amené  à  l'état 
liquide.  Revenons  maintenant  à  notre  point  de  départ. 

Si  je  n'avais  pas  connu  les  propriétés  du  soufre  et  du  cuivre, 
comment  au  rai  s- je  pu  arriver  si  promptement  et  même  à  coup  sûr 
à  combiner  ces  deux  corps?  Sans  cette  connaissance  préalable, 
que  de  tâtonnements,  que  d'essais  inutiles  !  Vous  devez  donc  être 
convaincus  que  si  le  chimiste  ne  s'occupe  spécialement  que  des 
corps  en  tant  qu'ils  agissent  entre  eux,  il  ne  lui  importe  pas  moins 
de  connaître  ce  que  Ton  appelle  leurs  propriétés  physiques,  c'est- 
à-dire  les  caractères  distinctifs  qu'une  influence  passagère  peut 
altérer  pour  un  moment,  sans  jamais  les  faire  disparaître. 

La  dernière  expérience  nous  offre  l'occasion  d'établir  quels  sont 
les  caractères  de  l'action  chimique ,  et  à  quelles  conditions  elle 
s'exerce 

Quel  que  soit  l'état  de  division  auquel  on  puisse  réduire  la  ma- 
tière par  des  moyens  mécaniques,  il  n'en  est  pas  moins  vrai  que 
la  pensée  peut  toujours  imaginer  une  division  plus  grande  encore  : 
d'un  autre  côté  les  recherches  modernes  de  la  chimie  semblent 
avoir  mis  hors  de  doute  que  la  divisibilité  de  la  matière  a  des  limites 
infranchissables.  Les  actions  chimiques  paraissent  donc  s'exercer 
non  pas  sur  les  parcelles  des  corps,  qui  malgré  leur  extrême  peti- 
tesse, sont  encore  perceptibles  à  nos  sens,  ou  peuvent  être  ima- 
ginées susceptibles  d'une  nouvelle  division,  mais  sur  ces  points 

1w  chauffer,  on  les  fait  reposer  sur  un  support  en  terre  inf nsible ,  de  forme  circu- 
laire, et  qui  porte  le  nom  de  fromage. 
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ultimes  et  insécables  que  les  chimistes  appellent  molécules  ou 
atomes. 

La  molécule  des  chimistes  échappe  à  nos  sens;  elle  est,  pour 
ainsi  dire,  un  point  mathématique  ;  la  plus  petite  parcelle  d'un 
corps,  ou,  pour  nous  servir  du  langage  reçu,  la  plus  petite  parti- 
cule d'un  corps  peut  renfermer  une  multitude  innombrable 
d'atomes. 

De  même  qu'une  masse  doit  être  regardée  comme  une  réunion 
de  points  matériels  infiniment  petits,. de  même  chacun  de  ces  der- 
niers peut  être  considéré  comme  une  réunion  de  points  encore 
plus  petits  et  insécables.  Mais  en  vertu  de  quelle  force  ces  diffé- 
rents points  s'agglomèrent-ils?  en  vertu  de  ce  que  l'on  est  con- 
venu d'appeler  force  de  cohésion  ou  d'agrégation.  Cette  force 
est  notable  dans  les  corps  solides,  très-faible  dans  les  liquides , 
nulle  dans  les  aériformes.  Elle  est  notable  dans  les  corps  so- 
lides, disons-nous  ;  vous  pouvez  l'apprécier  par  la. résistance  que 
vous  éprouvez  en  cassant  un  morceau  de  sucre  ou  de  bois  ;  elle  est 
très-faible  dans  les  liquides  :  on  serait  même  tenté  de  l'y  croire 
nulle  en  les  voyant  se  répandre  lorsqu'ils  ne  sont  pas  contenus  ; 
mais  il  est  facile  de  prouver  qu'elle  existe  par  ce  qui  se  passe  à 
l'extrémité  inférieure  d'une  baguette  en  verre  dès  qu'on  la  retire 
de  l'eau  ;  dans  ce  cas,  on  voit  la  portion  de  liquide  qui  reste  sus- 
pendue à  l'extrémité,  prendre  la  forme  sphérique  ;  si  l'eau  n'était 
retenue  que  par  son  adhérence  au  verre,  elle  le  revêtirait  d'une 
couche  uniforme;  l'excès  obéirait  à  la  pesanteur  et  tomberait;  si, 
au  contraire,  sans  adhérer  entièrement  au  verre,  elle  ne  tombe 
pas,  c'est  qu'elle  en  est  empêchée  par  la  force  de  cohésion  qui  rap- 
proche ses  molécules  ;  et  la  forme  sphérique  qu'elles  prennent  dans 
leur  ensemble  devient,  pour  ainsi  dire,  un  témoignage  de  la  lutte 
entre  la  cohésion  qui  les  retient  et  la  pesanteur  qui  les  sollicite. 

La  chose  se  passe  différemment  pour  les  corps  aérilormes  : 
leurs  molécules  non-seulement  sont  soustraites  à  la  force  de 
cohésion,  mais  elles  se  repoussent  de  telle  sorte  que,  si  elles  n'é- 
taient pas  contenues  dans  une  enceinte,  elles  se  répandraient  au 
loin  dans  l'espace. 

De  même  que  cette  force  lutte  avec  la  pesanteur,  ainsi  que  nous 
venons  de  le  voir,  de  même  elle  résiste  à  toute  autre  force.  Vous 
concevez  donc  sans  peine  que  deux  corps  n'agiront  chimiquement 
l'un  sur  l'autre  que  si  la  cohésion  de  leurs  molécules  est  détruite, 
ou  du  moins  affaiblie.  Aussi  n'avons-nous  rien  remarqué  tout  à 
l'heure,  lorsque  nous  avons  mêlé  intimement  le  soufre  et  le  cuivre, 
bien  qu'ils  fussent  pulvérisés.  C'est  que  la  pulvérisation  divise, 
mais  ne  désagrège  pas.  Une  particule  d'une  masse  solide  possède 
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une  cohésion  ;  les  molécules  ou  les  atomes  que  renferme  cette 
particule  sont  eux-mêmes  agrégés  par  cela  seul  qu'ils  constituent 
an  système  solide. 

Aussitôt  que  nous  avons  chauffé  le  mélange,  nous  avons  affaibli 
la  cohésion  du  soufre  parce  qu'il  s'est  liquéfié  ;  le  cuivre  s'est  di- 
laté en  proportion  de  la  chaleur  et  a  rendu  plus  facile  l'action  du 
soufre  ;  dès  lors  la  combinaison  s'est  faite  en  répandant  une  vive 
lumière.  Mais  pourquoi  cette  lumière?  Est-ce  un  phénomène  acci- 
dentel ou  nécessaire?  Il  est  nécessaire,  et  je  vais  vous  en  dire  la 
raison. 

La  matière  semble  pénétrée  de  chaleur.  Quel  que  soit  le  corps 
que  vous  comprimiez,  il  en  dégage  ;  quel  que  soit  le  corps  que  vous 
dilatiez ,  il  en  absorbe.  De  ce  que  la  matière  a  la  faculté  de  se 
dilater  et  dé  se  contracter,  on  a  admis  que  ses  molécules  sont  espa- 
cées. Or,  lorsque  deux  molécules  se  combinent  pour  n'en  former 
qu'une ,  on  peut  supposer  qu'elles  se  rapprochent  davantage  (sou- 
vent l'expérience  le  prouve),  et  alors  il  doit  se  dégager  de  la  cha- 
leur. Aussi  les  chimistes  pensent  qu'aucune  combinaison  n'est 
possible  sans  élévation  de  température  ;  et  si  cette  élévation  atteint 
un  très -haut  degré ,  il  peut  se  manifester  de  la  lumière  :  j'ajoute 
qu'aucune  combinaison  ne  peut  avoir  lieu  sans  qu'il  se  dégage  de 
Télectricité ,  qui ,  au  dire  des  physiciens,  n'est  qu'une  modification 
de  la  chaleur.  L'éclat  lumineux  que  nous  avons  vu  se  produire 
lorsque  le  soufre  et  le  cuivre  se  sont  combinés ,  est  donc  un  phé- 
nomène nécessaire,  non  pas  considéré  comme  lumière,  mais  comme 
indice  de  chaleur,  et  nous  pouvons  établir  que  dans  l'acte  des 
combinaisons  il  y  a  toujours  dégagement  de  chaleur  et  d'électri- 
cité. Ces  deux  phénomènes  simultanés  peuvent  être  masqués  ;  ils 
peuvent  même  ne  pas  être  sensibles  aux  investigations  les  plus 
délicates ,  mais  ils  n'en  sont  pas  moins  immanquables.  En  effet,  les 
deux  molécules  qui  dégagent  de  la  chaleur  en  se  combinant,  doi- 
vent en  absorber  en  se  séparant  :  or,  toutes  les  combinaisons  ne 
sont  pas  directes  ;  il  y  en  a ,  et  ce  sont  les  plus  nombreuses,  qui 
procèdent  d'une  décomposition  préalable  ;  dans  ce  cas  il  peut  y 
avoir  équilibre,  et  alors  le  dégagement  de  la  chaleur  n'est  plus 
sensible. 

Nous  pouvons  donc  conclure  ceci  :  le  caractère  distinctif  de  l'ac- 
tion chimique  est  de  ne  s'exercer  qu'entre  des  molécules  hétéro- 
gènes, en  d'autres  termes,  de  différente  nature,  et  mises  en  contact 
les  unes  avec  les  autres  ;  un  dégagement  de  chaleur  et  d'électricité 
accompagne  toujours  cette  action  qui  n'a  lieu  qu'après  la  désa- 
grégation des  molécules  agissantes. 

Mais  l'action  chimique,  l'action  mutuelle  des  molécules  hétéro- 
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gènes  suppose  une  force  :  car  la  matière,  inerte  de  soi,  ne  sort 
de  son  inertie  qu'en  vertu  d'un  mouvement  que  lui  imprime  une 
force  quelconque.  La  lune  se  meut  autour  de  la  terre,  la  terre 
autour  du  soleil,  et  le  soleil  probablement  autour  d'un  autre  centre  :  - 
l'attraction  produit  ce  mouvement.  Serait-ce  la  même  cause  qui 
agirait  sur  les  atomes?  on  peut  en  douter,  car  s'il  en  était  ainsi, 
cette  force  serait  la  même  pour  tous.  Or,  les  molécules  ou  les 
atomes  de  l'argent  et  du  fer  n'agissent  pas  entre  eux  avec  la  même 
énergie  que  les  molécules  du  fer  et  du  soufre,  ou  que  celles  de 
l'argent  et  du  cuivre. 

Quoi  qu'il  en  soit ,  une  force  anime  les  molécules  de  différente 
nature  ;  nous  connaissons  les  caractères  de  sa  manifestation ,  et 
on  la  désigne  sous  le  nom  tf  affinité. 

Je  ne  puis  pas  aller  plus  loin  sans  m'arréter  sur  ce  mot.  Il  vous 
a  peut-être  choqués.  En  effet,  vous  ne  saisissez  pas  aisément 
quelle  sorte  de  parenté,  de  ressemblance  ou  d'analogie  existe  entre 
le  soufre  et  le  cuivre,  qui  se  sont  pourtant  combinés  sous  vos  yeux  ; 
vous  n'attachez  au  mot  affinité  que  la  signification  étymologique 
qui  ne  s'accorde  pas  avec  les  faits  que  vous  connaissez.  De  là 
une  apparence  de  contradiction  qui  pourrait  vous  embarrasser,  et 
que  je  dois  faire  disparaître.  Je  vous  dirai  d'abord  que  le  mot 
affinité,  quoiqu'il  semble  n'exprimer  qu'une  force  unique,  en 
exprime  néanmoins  une  multitude  ;  car  dans  les  phénomènes  chi- 
miques, jamais  on  ne  voit  une  seule  force  en  jeu  :  il  y  en  a  de  si 
nombreuses ,  au  contraire ,  de  si  variables  et  de  si  variées ,  que 
l'on  n'en  connaît  pas  la  mesure  exacte.  Je  tâcherai  de  vous 
en  convaincre  par  un  exemple  :  quoi  de  plus  simple,  en  appa- 
rence, que  de  concevoir  ce  qui  se  passe  lorsqu'on  mêle  deux 
parties  d'eau  avec  une  partie  de  ce  que  l'on  appelle  vulgaire- 
ment huile  de  vitriol  (acide  sulfurique  des  chimistes)?  Mêlés  à 
froid ,  ces  deux  liquides  s'échauffent  ;  le  dégagement  de  chaleur 
est  un  indice  de  leur  combinaison.  Le  fait  ne  parait  pas  difficile 
à  analyser  ;  il  s'agit  de  deux  corps  qui  se  combinent.  Apprenez , 
cependant,  combien  ce  phénomène  est  compliqué.  Les  deux 
liquides  se  sont  combinés  en  vertu  de  la  force  chimique  qui  les 
animait  au  moment  de  leur  contact  ;  mais  cette  force  a  été  en- 
travée par  celle  de  la  cohésion ,  par  l'influence  des  masses  agis- 
santes, par  l'excès  de  l'une  d'elles  (l'eau),  par  l'attraction  que 
les  parois  du  vase  ont  exercée  sur  la  masse  entière.  Cette  force 
a  pu  être  modifiée  par  l'air,  par  sa  pression ,  par  son  état  élec- 
trique et  par  sa  température.  Ne  croyez  pas  que  je  vous  aie  tout 
dit  ;  un  plus  habile  que  moi  vous  en  dira  sans  doute  bien  davan- 
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tage,  tant  est  grande  la  complication  d'un  phénomène  très-simple 
en  apparence. 

Bien  que  le  mot  affinité  semble  exprimer  l'action  d'une  force 
unique ,  vous  sentez,  Messieurs,  qu'il  en  exprime  dans  le  fait  une 
multitude.  Sous  ce  rapport ,  le  terme  est  de  convention ,  et  du 
moment  où  vous  le  savez,  toute  équivoque  devient  impossible. 

J'arrive  maintenant  à  l'acception  consacrée  par  les  chimistes. 
Boërhaave ,  il  y  a  plus  de  cent  vingt  ans ,  voyant  dans  l'acte  de  la 
combinaison  de  deux  corps  l'expression  d'un  amour  plutôt  que 
d'une  baine  (magis  ex  amore  quant  odio),  crut  rendre  sa  pensée 
par  le  mot  aj fini  tas  ;  pour  lui ,  ce  mot  n'impliquait  pas  l'idée  de 
ressemblance,  mais  d'aptitude  des  corps  à  s'unir,  aptitude  qui  im- 
pliquait au  contraire  l'idée  de  dissemblance.  Ce  savant  à  imagi- 
nation poétique ,  ne  voyait  dans  les  combinaisons  des  corps  que 
des  mariages  ;  par  l'éclat  de  son  talent ,  il  imposa  le  mot  afjinitas 
à  la  science  qui  l'accepta  avec  sa  signification  figurée  ;  et  depuis 
lors ,  les  chimistes  fondirent  dans  une  seule  idée  les  mots  con- 
traires de  dissemblance  et  d'affinité. 

Revenons  à  l'examen  des  forces  qu'exprime  d'une  manière  col- 
lective ce  mot  de  convention. 

Cette  force  ou  ces  forces ,  dont  nous  savons  reconnaître  les 
résultats  à  la  spécialité  de  leurs  caractères ,  doivent  agir  d'après 
des  lois  constantes.  Parmi  ces  lois ,  il  y  en  a  deux  fort  remar- 
quables qui  sont  la  base  de  la  chimie  :  la  loi  des  proportions 
définies,  et  la  loi  des  proportions  multiples. 

Mais  avant  de  vous  en  parler,  je  dois  faire  une  courte  digres- 
sion, qui  aura  pour  objet  de  rendre  claire  l'explication  des  faits 
d'où  découlent  ces  lois  mêmes. 

Vous  savez  ce  que  c'est  que  le  sirop  de  violettes,  et  que  sa  cou- 
leur reproduit  celle  de  la  fleur  dont  il  porte  le  nom.  Si  l'on  verse 
sur  ce  sirop  une  goutte  de  vinaigre  ou  de  toute  autre  substance 
dite  acide,  à  cause  de  son  goût  aigre  et  piquant,  il  devient  rouge  ; 
si  au  contraire  on  verse  une  goutte  d'eau  tenant  en  dissolution 
une  de  ces  matières  qui,  cdmme  la  chaux ,  ont  un  goût  de  cendre 
et  sont  appelées  alcalines ,  le  sirop  devient  vert.  Il  est  donc  tout 
à  la  fois  un  réactif  des  substances  à  saveur  aigre  ou  acide ,  et 
des  substances  à  saveur  urineuse  ou  alcaline.  Le  terme  réactif 
désigne  un  corps  capable  d'en  révéler  un  autre  par  des  phéno- 
mènes caractéristiques  et  constants. 

Je  reviens  maintenant  au  sujet  principal  de  notre  entretien. 
Pendant  des  siècles,  les  chimistes  ont  pensé  que  les  corps  se 
combinaient  entre  eux  sans  aucune  règle  ;  si  bien  que  toute  com- 
binaison leur  semblait  possible.  Ce  ne  fut  qu'après  la  moitié  du 
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xviii*  siècle  ,  et  précisément  en  4777,  qu'on  eut  les  preuves  du 
contraire,  grâce  aux  travaux  de  Wenzel.  Je  ne  vous  parlerai  pas 
aujourd'hui  de  ces  mémorables  travaux  ;  il  serait  trop  long  jpour 
moi  de  vous  les  expliquer,  trop  difficile  pour  vous  de  les  com- 
prendre ;  je  me  réserve  cette  tâche  pour  un  moment  plus  oppor- 
tun. Je  vous  demande  seulement  d'arrêter  votre  attention  sur  une 
expérience  que  je  vous  laisserai  le  soin  facile  d'interpréter,  et  qui 
vous  convaincra  que  les  combinaisons  ont  leurs  limites,  et  ne  peu- 
vent s'effectuer  que  d'après  des  lois  invariables. 

Dans  un  de  ces  deux  verres  se  trouve  de  l'huile  de  vitriol , 
ou  acide  sulfurique  des  chimistes  ;  dans  l'autre ,  une  dissolu- 
tion de  ce  que  l'on  appelle  ordinairement  pierre  à  cautère ,  dont 
le  nom  scientifique  est  potasse.  L'acide  sulfurique  rougit  le 
sirop  de  violettes;  la  potasse  le  verdit.  Je  mêle  ces  deux  sub- 
stances ,  et,  chose  remarquable,  le  mélange  n'a  plus  d'action  sur 
le  réactif.  Que  sont  devenus  l'esprit  de  vitriol  et  la  pierre  à  cau- 
tère ?  Si  nous  évaporions  l'eau  que  l'on  a  employée  pour  opérer  le 
mélange ,  nous  aurions  pour  résidu  un  corps  cristallin  doué  de 
propriétés  toutes  particulières  et  différentes  de  celles  que  nous 
connaissons  aux  deux  substances  qui  ont  disparu.  Évidemment 
cette  transformation  est  la  conséquence  d'une  combinaison  con- 
tractée entre  les  deux  matières  premières.  Ce  qui  doit  nous 
préoccuper  dans  ce  moment,  c'est  moins  le  fait  de  la  combinaison 
que  la  quantité  des  corps  employés  ;  or,  l'acide  sulfurique  pesait  ' 
40  grammes  et  la  potasse  4  4^.  Si  cette  dernière  substance  en 
avait  pesé  4  2 .  ou  bien  si  la  première  en  avait  pesé  4  0  ~ ,  le  ré- 
sultat aurait-il  été  le  même?  Vous  allez  le  voir.  Voici  deux  verres 
contenant  les  mêmes  substances ,  mais  avec  une  légère  différence 
en  plus  dans  le  poids  de  la  potasse  ;  voici  encore  deux  autres 
verres  qui  contiennent  les  mêmes  matières ,  avec  celte  différence 
qu'ici  c'est  l'acide  sulfurique  dont  la  quantité  est  un  peu  plus  forte. 
Je  fais  les  deux  mélanges  séparément  :  le  premier,  ou  celui  qui 
renferme  le  petit  excès  de  potasse ,  loin  d'être  neutre ,  verdit  le 
sirop  de  violettes  ;  le  second ,  qui  renferme  le  petit  excès  d'acide , 
n'est  pas  neutre  non  plus,  et  rougit  le  même  sirop. 

Pour  aider  votre  mémoire,  je  vais  inscrire  ces  résultats  sur  le 
tableau  : 

lo  Acide  sulfurique'...  JOgr       j  ^  aQ  d(j  teg> 

Potasse ligr.5   J  r 

*"  p.1"".1^.'.'.'  i1?*'  I  A,*rdit  le  sir°p de  Tioiet,es- 
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Vous  voyez  donc  qu'un  très-léger  excès  de  l'une  des  deux  ma- 
tières agissantes  suffit  pour  modifier  le  résultat.  Ne  croyez  pas 
cependant  que  dans  ce  cas  il  se  soit  formé  des  combinaisons  par- 
ticulières :  si  nous  vaporisions  l'eau  de  ces  deux  derniers  mélan- 
ges, nous  trouverions  encore  la  même  combinaison  cristalline 
neutre  dont  nous  vous  avons  entretenus,  mais,  avec  elle,  un  peu 
d'acide  sulfurique  ou  bien  un  peu  de  potasse.  C'est  absolument 
comme  si  je  partageais  en  deux,  ainsi  que  je  le  fais  en  ce  moment , 
l'ancien  mélange  qui  n'agit  plus  sur  le  sirop  de  violettes,  et  comme 
si  j'ajoutais  à  l'une  des  parties  un  peu  de  potasse  et  à  l'autre  un 
peu  d'acide  sulfurique.  Vous  voyez  que  la  neutralité  a  disparu 
dans  les  deux  cas,  car  le  réactif  verdit  ou  rougit  suivant  qu'on 
le  touche  avec  l'un  ou  l'autre  des  deux  liquides.  De  tous  ces  faits , 
ne  concluez-vous  pas  que  les  petits  excès  d'acide  sulfurique  et  de 
potasse  sont  restés  sans  emploi?  Et  puisque  vous  pouvez  généra- 
liser ces  mêmes  faits  sans  rencontrer  une  seule  exception,  ne  vous 
apercevez-vous  pas  que  vous  êtes  en  face  de  cette  grande  vérité  : 
Que  les  corps  ne  se  combinent  que  par  proportions  invaria- 
bles et  définies  f 

Arrivons  à  la  loi  des  proportions  multiples.  Nous  venons  de 
voir  que  4  4  parties  7  de  potasse  en  exigent  4  0  d'acide  sulfurique 
pour  former  une  combinaison  sans  aucun  reste.  Mais  avec  ce  même 
acide,  la  potasse  peut  aussi  bien  contracter  une  deuxième  combi- 
naison dans  laquelle  la  quantité  de  l'acide  est  précisément  double 
de  ce  qu'elle  est  dans  la  première.  Avec  44,5  de  potasse  et 
40  d'acide  sulfurique,  d'un  côté;  avec  la  même  quantité  de  po- 
tasse et  20  d'acide  sulfurique  de  l'autre,  j'obtiens  deux  combinai- 
sons sans  aucun  reste  ;  elles  ont  des  caractères  bien  distincts ,  et 
on  ne  peut  pas  élever  de  doute  sur  leur  individualité.  Un  des 
deux  composants  restant  donc  le  même,  suivant  que  la  proportion 
de  l'autre  est  simple  ou  double ,  on  a  des  corps  différents  ,  mais 
très-bien  définis.  Ce  résultat  n'est  pas  spécial  aux  deux  substances 
que  nous  avons  choisies  pour  exemple;  il  est  constant  toutes 
les  fois  qu'un  corps  peut  contracter  avec  un  autre  corps  plusieurs 
combinaisons.  Et ,  notez  bien  ceci  :  quand  même  il  ne  s'agirait 
pas  seulement  de  deux  combinaisons,  mais  de  trois,  quatre, 
cinq  ,  en  un  mot ,  d'une  série,  on  trouverait  que  celui  des  com- 
posants qui  augmente  passe  du  simple  au  double ,  du  double  au 
triple,  du  triple  au  quadruple,  et  ainsi  de  suite.  Le  fer  et  le 
soufre  vont  me  servir  pour  vous  montrer  cette  progression  remar- 
quable. Ces  deux  corps  donnent  des  combinaisons  très-variées  ; 
pour  le  moment,  j'en  prends  seulement  trois  que  j'inscris  au 
tableau  : 

1.  *• 
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1»  Fer 175 

Soufre 100 

2«   Fer 175 

Soufre 200 

3«   Fer 175 

Soufre 300 

Ce  fait  révèle  une  loi  par  sa  généralité.  Dans  nos  études  ulté- 
rieures nous  rencontrerons  d'autres  faits  encore  plus  saisissants  ; 
quelquefois  ils  nous  frapperont  d'autant  plus  qu'ils  nous  sem- 
bleront échapper  à  la  loi.  Il  arrive  souvent,  en  effet,  que  la  pro- 
gression n'est  pas  représentée  par  des  nombres  entiers ,  mais  le 
rapport  n'en  reste  pas  moins  commensurable  :  ainsi ,  les  475  par- 
ties de  fer  peuvent  se  combiner  aussi  bien  avec  400  de  soufre 
qu'avec  450 200,  etc.,  etc.  11  est  vrai  que  dans  ce  cas,  la  pro- 
gression n'est  point  représentée  par  des  multiples;  elle  ne  Test  que 
par  des  fractions ,  qui  multipliées  elles-mêmes  donnent  des  nom- 
bres entiers.  Cette  loi  a  pour  véritable  caractère  de  comprendre 
des  progressions  dont  les  rapports  numériques  sont  toujours  com- 
mensurables.  La  série  4  -j,  2  £,  3  t  n'est  pas  moins  rationnelle  que 
la  série  ,4,2,3,  puisque  par  une  multiplication,  elle  peut  deve* 
nir  3 ,  5  ,  7. 

Si  l'on  réfléchit  sur  ce  fait  que  les  corps  ne  se  combinent  entre 
eux  qu'en  proportions  définies  on  peut  en  tirer  plusieurs  consé- 
quences :  premièrement  il  n'y  a  que  les  combinaisons  véritables 
qui  soient  soumises  à  cette  loi  ;  les  mélanges  seuls  peuvent  être 
faits  en  toute  proportion  :  différence  encore  plus  profonde  que 
celle  de  l'apparition  de  nouvelles  propriétés  dans  le  composé ,  ou 
que  celle  du  dégagement  d'électricité  et  de  chaleur.  Dans  quelques 
cas ,  le  premier  de  ces  deux  caractères  peut  être  douteux ,  le 
second  insaisissable. 

Voici  la  conséquence  la  plus  importante  qu'il  nous  est  per- 
mis de  tirer  de  cette  admirable  loi  des  proportions  définies.  En 
partant  de  l'expérience  on  peut  joindre  à  chaque  corps  un  chiffre 
exprimant  le  rapport  de  la  quantité  pondérale  selon  lequel  le 
corps  même  prend  part  le  plus  souvent  aux  phénomènes  chimi- 
ques. Ce  chiffre  est  ce  que  l'on  appelle  {"équivalent  ;  et  les  équi- 
valents deviennent  comparables  entre  eux  dès  qu'on  les  rapporte 
à  la  même  unité. 

On  se  ferait  difficilement  une  idée  complète  des  services  que  la 
connaissance  des  équivalents  a  rendus  et  rend  tous  les  jours.  A 
chaque  instant,  dans  les  laboratoires  et  dans  les  ateliers  d'arts  chi- 
miques, on  y  a  recours  ;  elle  dirige ,  pour  ainsi  dire,  toutes  les  ex- 
périences :  ôtez-la  des  laboratoires  et  des  ateliers ,  vous  ren- 
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drez  le  travail  plus  pénible  dans  les  premiers ,  moins  sûr  et  plus 
coûteux  dans  les  seconds.  Aussi  devons-nous  à  Berzelius  une 
reconnaissance  sans  bornes.  Cet  illustre  savant  consacra  de  nom- 
breuses années  à  de  grands  travaux  pour  fixer  les  équivalents 
à  t'aide  d'expériences  précises ,  belles  et  patientes  recherches 
auxquelles  la  chimie  doit  ses  progrès  étonnants. 

Et  remarquez  bien  qu'ici  tout  est  positif  et  que  l'expérience 
fait  tout.  Je  vais  vous  en  donner  une  idée ,  par  un  exemple  :  voyez 
cette  lame  de  fer  qui  pèse  4  5  grammes  ;  je  la  plonge  dans  une 
dissolution  de  vitriol  bleu ,  composé  de  cuivre  et  d'acide  sulfa- 
rique  :  bientôt  elle  se  recouvre  de  cuivre.  L'action  continue 
pendant  un  certain  temps,  au  bout  duquel  le  dépôt  du  métal 
cesse  d'avoir  lieu.  Si  alors  je  pèse  de  nouveau  ma  lame  de  fer, 
et  si  par  hypothèse  je  la  trouve  diminuée  de  3  grammes,  je 
trouverai  en  même  temps ,  que  le  cuivre  précipité  en  pèse  3,42. 
Comme  le  fer  que  j'ai  perdu  est  entré  dans  la  dissolution  pour  se 
mettre  à  la  place  du  cuivre  qu'il  a  chassé,  il  devient  évident  que  3 
grammes  de  fer  équivalent,  pour  le  cas  actuel,  à  3&r-,42  de 
cuivre.  Quelle  que  soit  la  masse  sur  laquelle  j'expérimente,  ce  rap- 
port sera  invariable.  En  multipliant  des  expériences  de  cette 
nature ,  l'on  trouve  qu'une  quantité  donnée  d'un  corps  déjà  com- 
biné ,  est  toujours  remplacée  par  une  quantité  déterminée  d'un 
autre  corps ,  ni  plus  ni  moins.  Donc  cette  portion  de  vitriol  bleu 
qui  a  exigé  3  grammes  de  fer  pour  perdre  tout  le  cuivre  qu'elle 
contenait,  aurait  exigé  3«r-,48  de  zinc,  5«r-,97  de  cadmium, 
et  ainsi  de  suite  ;  en  sorte  que  chaque  chiffre  représente  la  quan- 
tité pondérale  du  métal  correspondant ,  qui  dans  les  combinai- 
sons ,  peut  tenir  lieu  et  place  d'une  certaine  quantité  pondérale 
d'un  autre  métal.  En  supposant  que  l'expérience  ait  prononcé  sur 
une  multitude  d'équivalents ,  il  est  aisé  de  les  fixer,  en  les  rap- 
portant tous  à  la  même  unité ,  et  en  les  affectant  d'un  chiffre  inva- 
riable. Ainsi  ces  quatre  quantités  différentes  des  quatre  métaux 
que  nous  avons  pris  pour  exemple ,  se  combinent  avec  le  même 
poids  d'un  corps  qui  s'appelle  oxygène ,  poids  égal  à  0*r-857. 
Donc  si  l'on  prend  ce  dernier  chiffre  pour  unité,  comme  les  chi- 
mistes sont  convenus  de  faire,  l'on  aura  fixé  les  quatre  équivalents 
de  la  manière  suivante  : 


Oxygène 100,00 

Fer 350,00 

Zioc 406,50 

Cadmium 494,77 

Cuivre 395,60 
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Les  équivalents  ainsi  fixés ,  les  chiffres  qui  les  représentent  sont 
ce  que  Ton  appelle  les  nombres  proportionnels»  En  effet,  ils 
indiquent  les  proportions  d'après  lesquelles,  les  corps,  non-seu- 
lement se  combinent  entre  eux ,  mais  se  remplacent  dans  les  com- 
binaisons. Voulez-vous,  par  exemple,  combiner  du  cuivre  avec  de 
l'oxygène  :  vous  ne  serez  pas  obligés  de  prendre  395  parties  et 
demie  du  premier  pour  4  00  du  second,  mais  vous  devrez  en 
prendre  des  quantités  telles  que  leur  rapport  soit  précisément 
celui  qui  existe  entre  395,6  et  400.  Voulez-vous  remplacer  par 
du  zinc ,  le  cuivre  déjà  engagé  dans  une  combinaison  ;  il  faudra 
que  vous  opériez  de  telle  sorte  que  la  quantité  du  zinc  que  vous 
désirez  faire  entrer  dans  la  combinaison  soit  à  celie_du  cuivre,  que 
vous  voulez  en  retirer,  comme  406,5  est  à  395,6. 

Vous  pouvez  donc  faire  abstraction  de  toute  théorie.  Que  fa 
matière  soit  ou  ne  soit  pas  divisible  à  l'infini  ;  que  la  molécule 
idéale  des  corps  ait  ou  n'ait  pas  le  poids  qu'on  lui  suppose  ,  tou- 
jours est-il ,  que  pour  faire  une  combinaison ,  vous  serez  forcés  de 
prendre  des  quantités  déterminées  de  matière  ;  que  pour  déplacer 
un  corps  par  un  autre  vous  devrez  suivre  encore  cette  règle  ; 
et  dans  tous  les  cas  et  toujours  vous  opérerez  sur  des  proportions 
équivalentes  que  la  nature  exige  et  que  la  balance  constate. 

Je  n'insiste  pas  davantage.  A  mesure  que  vous  avancerez  dans 
vos  études ,  vous  vous  familiariserez  de  plus  en  plus  avec  ces  no- 
tions ,  d'ailleurs  très-simples. 

Pour  le  moment  je  vous  demande  de  ne  pas  oublier  que  les 
combinaisons  n'ont  lieu  que  par  proportions  définies  ;  que  lors- 
que deux  corps  forment  entre  eux  plusieurs  composés,  leurs 
quantités  pondérales  sont  dans  des  rapports  simples  etcommensu- 
rables  ;  que  chaque  corps  peut  être  représenté  par  un  nombre 
que  l'on'  nomme  proportionnel  ou  équivalent  ;  enfin  que  ce 
nombre,  rapporté  à  une  unité  conventionnelle,  exprime  la  propor- 
tion pondérale  selon  laquelle ,  dans  la  plus  grande  partie  des  cas, 
la  substance  qu'il  représente  prend  part  aux  phénomènes  chi- 
miques. 

Imbus  de  ces  vérités  fondamentales,  nous  pouvons  tenter  le 
premier  pas  dans  l'étude  spéciale  des  corps.  Par  où  commence- 
rons-nous? Leur  nombre  est  immense  et  il  augmente  chaque  jour. 
Cependant  si  nous  essayions  un  choix,  nous  nous  apercevrions 
bientôt  que  cette  grande  multitude  peut  être  divisée  en  deux 
groupes  :  le  premier,  peu  nombreux,  renfermera  les  corps  indé- 
composables qu'on  appelle  simples  ou  élémentaires;  l'autre, 
les  corps  composés.  Le  nombre  de  ceux-ci  est  énorme,  néan- 
moins  leur  étude   nous  deviendra  abordable,  je  dirais  même 
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facile,  si  nous  nous  familiarisons  avec  le  langage  des  chimistes. 

D'abord ,  tous  les  corps  indécomposables  ou  simples  ont  des 
noms  auxquels  on  ne  doit  attacher  aucune  signification.  On  en 
compte  jusqu'à  présent  soixante-deux  ;  mais  comme  une  grande 
partie  est  sans  importance,  il  suffit,  pour  être  déjà  fort  avancé 
dans  le  vocabulaire  de  la  langue  technique,  de  se  souvenir  de 
trente  à  trente-cinq  mots,  dont  le  tiers  se  trouve  dans  la  langue 
vulgaire. 

Voici  la  liste  des  corps  indécomposables  :  ceux  marqués  par  un 
astérisque  son!  les  seuls  importants,  et  vous  en  voyez  parmi  eux 
bon  nombre  que  vous  connaissez.  A  côté  de  chaque  nom  vous 
remarquerez  une  ou  deux  lettres  :  ce  sont  les  signes  abréviatifs  qui 
servent  à  désigner  les  corps;  nous  en  verrons  l'usage  lorsque  nous 
parlerons  de  récriture  chimique.  Les  chiffres  qui  suivent  les  signes 
représentent  les  nombres  proportionnels  ou  les  équivalents. 

CORPS    INDÉCOMPOSABLES 

AVEC    LEURS    SIGNES     ET    LEURS    ÉQUIVALENTS. 

Noms  des  corps.  Signes.  Équivalents. 

*4.  Oxygène 0 400 

*2.  Hydrogène H 42,50 

*3.  Azote Az.  ou  N.  .  .  .  475 

*4.  Soufre S 200 

5.  Sélénium Se 495,28 

6.  Tellure Te $01,76 

*7.  Chlore Cl 443,20 

*8.  Brome Br 4000 

*9.  Iode I.    .   . 4586 

*40.  Fluor FI 235,43 

*44.  Phosphore Ph 400 

♦42.  Arsenic. Ar 937,50 

*43.  Bore Bo 436,15 

*44.  Silicium :     Si 266,82 

*45.  Carbone :    C 75 

*46.  Potassium K 489,30 

*47.  Sodium Na 287,47 

48.  Lithium Li 81,66 

*49.  Barium Ba 858 

♦20.  Strontium Sr  : 548 

*24.  Calcium Ca 250 
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Noms  des  corps.  Signes.  Équivalents. 

*22.  Magnésium Mg 458,44 

23.  Glucinium Gl 87,12 

*24.  Aluminium Al 470,90 

25.  Zirconium Zr 419,73 

26.  Thorium To 743,86 

27.  Yttrium Yt 

28.  Cerium Ce 590 

29.  Lantane La 588 

30.  Didyme Di ? 

34.  Erbium Er ? 

32.  Terbium Tr ? 

*33.  Manganèse Mn 344,68 

*34.  Fer Fe 350 

♦35.  Cobalt Co 368,65 

♦36.  Nickel Ni 369,33 

♦37.  Zinc Zn 406,50 

*38.  Cadmium Cd 696,77 

*39.  Chrome Cr 328,50 

40.  Tungstène Tg.  ou  W  .  .  .  4483,36 

44.  Molybdène Mo 596,40 

42.  Vanadium Vd 855,84 

43.  Uranium U 750 

*44.  Antimoine Sb 806,45 

♦45.  Étain Sn 735,29 

46.  Titane: Ti 314,70 

47.  Tantale-Colombium  .  .    Ta 4448,36 

48.  Niobium Nb ? 

49.  Ilmenium Il ? 

50.  Pelopium Pp ? 

♦51.  Cuivre Cu 395,60 

♦52.  Plomb Pb 4294,50 

*53.  Bismuth Bi 4330,38 

*54.  Mercure Hg 4250 

*55.  Argent Ag 4349 

*56.  Or Au 4227,75 

*57.  Platine Pt 4232,08 

58.  Palladium Pd 665,47 

59.  Rhodium Rh 654,96 

60.  Iridium Ir 4232,08 

61 .  Ruthénium Ru ? 

62.  Osmium Os 42i2,62 
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Les  corps  simples  associés  de  différentes  manières  engendrent 
les  corps  composés.  Bien  que  ces  derniers  soient  très-nombreux, 
on  peut  les  réduire  à  quelques  types,  dont  les  caractères  généraux 
donnent  une  idée  des  espèces  qui  s'y  rapportent.  C'est  ce  que 
tenta  de  faire  Guy  ton  de  Morveau  en  4787,  avec  le  concours  de 
l'Académie  des  sciences,  représentée  par  une  commission  composée 
de  Lavoisier,  Berthollet  et  Fourcroy. 

Où  Lavoisier  mettait  la  main,  il  devait  laisser  l'empreinte  de 
son  génieZ0ue  Ton  se  reporte  à  l'époque  où  la  nomenclature  chi- 
mique furqçéée,  et  Ton  verra  quelle  est  une  des  conceptions  les 
plus  brillantes  de  l'intelligence.  A  mesure  que  la  science  grandit, 
cette  belle  conception  devient  insuffisante  :  aussi  Ta-t-on  sou- 
vent modifiée  ;  mais  elle  reste  toujours  debout ,  et  bien  que  dé- 
fectueuse, elle  n'en  est  pas  moins  un  guide  certain,  surtout  pour 
ceux  qui  commencent. 

Nous  devons  nous  occuper  du  langage  des  chimistes  dans  son 
état  actuel,  en  nous  bornant  à  en  poser  les  principes  fondamen- 
taux, que  nous  développerons  en  leur  lieu.  C'est  une  langue  dont 
nous  voulons  connaître  les  règles;  l'usage  nous  en  apprendra  les 
particularités. 

Pour  que  l'étude  à  laquelle  nous  allons  nous  livrer  soit  plus 
facile,  nous  nous  aiderons  de  quelques  expériences. 

Divisons  d'abord  les  62  corps  indécomposables,  en  deux  classes  : 
les  métalloïdes  et  les  métaux.  Les  45  qui  commencent  la  liste 
appartiennent  à  la  première  ;  les  autres  à  la  seconde. 

Prenons  maintenant  un  métalloïde,  le  phosphore,  par  exemple; 
mettons-en  un  morceau  dans  une  petite  capsule a  que  nous  poserons 
sur  une  assiette.  Si ,  avec  un  charbon  rouge,  nous  touchons  le 
phosphore,  il  s'enflamme  aussitôt  et  répand  des  fumées  blanches 
très-épaisses;  les  emprisonne-t-on  sous  une  grande  cloche  en 
verre,  on  voit  les  parois  se  tapisser  d'une  espèce  de  neige  (fig.  2)  : 
dissoute  dans  l'eau,  cette  neige  lui  communique  la  propriété  de 

1.  Vase  dont  on  se  sert  dans  les  laboratoires.  Les  captuUt  sont  ordinairement  en 
porcelaine  émaillée.  Leur  forme  est  celle  d'une  assiette  dont  les  bords  très-larges  se- 
raient relevés  ;  on  bien  elle  est  hémisphérique.  Les  capsules  en  platine  et  en  argent 
ont  en  général  cette  dernière  forme.  Quelquefois  les  capsules  en  porcelaine  ont  un 
bec  qui  facilite  l'écoulement  des  liquides.  On  peut  se  faire  une  idée  de  leur  forme 
générale  par  les  figures  ci-dessous.  Il  y  a  des  capsules  de  tontes  les  grandeurs,  depuis 
deux  jusqu'à  50  centimètres  de  diamètre. 
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rougir  le  sirop  de  violettes  et  doit  avoir,  par  conséquent,  un  goût 
aigre  et  piquant. 
Qu'est-ce  que  celte  neige'  C'est  le  phosphore  qui ,  porte  à  une 
haute  température,    s'egt 
combiné  avec  l'oxygène  (un 
des  principes  qui  se  trou- 
vent dans  l'air)   et    s'est 
transformé  en  une  matière 
blanche  très-légère  et  très- 
divisée.  Cette  matière,  par 
cela  même  qu'elle  rougit  le 
sirop  de  violettes,  porte  le 
nom  générique  d'acide. 
**«•  *•  Donc,  toute  substance  ca- 

pable de  rougir  le  sirop  de  violettes,  et  provenant  de  la  combi- 
naison d'un  corps  simple  avec  l'oxygène,  est  désignée  par  le  nom 
d'acide. 

Mais  l'oxygène  pourra  se  combiner  avec  le  même  corps  en  diffé- 
rentes proportions  et  donner  naissance  a  plusieurs  acides.  Com- 
ment les  distinguer?  Rien  de  plus  facile  :  celui  qui  contiendra 
le  plus  grand  nombre  d'équivalents  d'oxygène  sera  désigné  par 
la  terminaison  en  ique,  donnée  par  l'adjectif  qui  suit  le  mot 
<  acide,  et  celui  qui  contiendra  moins  d'oxygène  aura  son  adjectif 
terminé  en  eux. 

Ainsi ,  ce  que  nous  avons  obtenu,  il  y  a  un  instant,  est  de 
V acide  phosp/wrique,  parce  qu'il  y  entre  plus  d'oxygène  que  dans 
un  autre  acide  facile  à  préparer  par  un  procédé  différent,  et  qui 
porte  le  nom  d'acide  phosphoreux. 

Lorsque  ces  règles  furent  posées,  on  croyait  que  l'oxygène  ne 
pouvait  se  combiner  avec  un  corps  simple  qu'en  deux  propor- 
tions. Les  désinences  en  ique  et  en  eux  étaient  donc  suffisantes; 
depuis  on  a  découvert ,  pour  la  même  substance,  de  nouveaux 
acides  qui ,  par  leur  richesse  en  oxygène,  sont  ou  intermédiaires, 
ou  supérieurs,  ou  inférieurs  aux  deux  déjà  connus.  Pour  ne  pas 
renverser  une  règle  établie,  on  s'en  est  tiré  par  un  artifice  assez 
heureux  :  si  le  nouvel  acide  est  intermédiaire,  on  fait  précéder 
l'adjectif  en  ique  par  le  dissyllabe  hypo  ;  s'il  est  inférieur,  le 
même  dissyllabe  précède  l'adjectif  en  eux  ;  enfin,  s'il  est  supé- 
rieur, le  dissyllabe  hyper  se  trouve  avant  l'adjectif  en  ique. 

Vous  voyez  qu'avec  deux,  terminaisons  différentes  et  deux  dis- 
syllabes on  trouve  aisément  à  classer  cinq  acides.  Le  chlore  et 
l'oxygène  vont  nous  en  donner  un  exemple  ;  on  connaissait  deux 
acides,  le  chlorique  et  le  chloreux,  lorsqu'on  en  découvrit  un  in- 
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férieur  ;  on  le  nomma  hypochloreux  ;  plus  tard  on  en  découvrit 
un  supérieur  ;  on  l'appela  hyperchlàrique  ;  enfin  on  en  connut 
un  intermédiaire,  à  qui  Ton  donna  le  nom  û' hypochlorique.  Si 
bien  que  Ton  a  aujourd'hui  une  série  nettement  exprimée  et  dont 
les  termes  n'offrent  aucune  confusion  sous  le  rapport  de  leur  ri- 
chesse relative  en  oxygène.  Voyez  cette  série  inscrite  au  tableau  ; 
chaque  terme  est  accompagné  d'un  chiffre  qui  exprime  les  équiva- 
lents d'oxygène  qu'il  contient ,  le  chlore  étant  toujours  représenté 
par  un. 

Nouvel  acide  supérieur Acide  hyperchloriqne.....  7 

Ancien  acide  supérieur id.        chlorique 5 

Nouvel  acide  intermédiaire...  id.    hypochlorique 4 

Ancien  acide  inférieur id .        chlorenx 3 

Nonvel  acide  inférieur id.    hypochloreux i  '. 

Si  la  série  devenait  encore  plus  nombreuse  par  la  découverte 
de  nouveaux  acides,  on  aurait  recours  à  des  adjectifs  composés  ou 
à  des  noms  dérivés  du  grec;  mais  je  ne  crois  pas  utile  de  vous  en 
parler  dans  ce  moment ,  d'autant  plus  que  vous  rencontrerez  ulté- 
rieurement des  exemples  qu'il  vous  sera  plus  facile  de  retenir 
sans  trop  fatiguer  votre  mémoire. 

Faisons  un  pas  de  pkis  :  exposons  à  l'air  un  fragment  de  po- 
tassium ;  bientôt  ce  métal  se  ternit ,  et  si  je  l'écrase,  si  je  le  divise 
pour  renouveler  les  points  de  sa  surface,  il  se  transforme  promp- 
tement  en  une  matière  blanche  qui  se  liquéfie.  Ce  liquide  verdit 
le  sirop  de  violettes,  et  a  une  saveur  urineuseet  alcaline.  Pourquoi 
ce  métal  a-t-il  subi  cette  transformation?  C'est  que  lui  aussi  a 
absorbé  l'oxygène  de  l'air;  cependant  la  combinaison  formée 
n'ayant  pas  les  propriétés  des  acides,  portera  le  nom  générique 
d1 oxyde.  Ainsi,  toute  substance  pouvant  verdir  le  sirop  de  violettes 
et  provenant  de  la  combinaison  d'un  corps  simple  avec  l'oxygène, 
sera  désignée  par  le  mot  oxyde.  11  arrive  souvent  aussi ,  comme 
dans  le  cas  des  acides,  que  le  même  corps  simple  peut  se  combi- 
ner avec  l'oxygène  en  plusieurs  proportions.  Lorsqu'on  croyait 
qu'il  ne  pouvait  y  avoir  que  deux  degrés  d'oxydation,  on  appelait 
prot oxyde  le  degré  inférieur,  et  peroxyde  le  supérieur  ;  par  consé- 
quent, on  eût  dit  protoxyde  et  peroxyde  de  potassium,  si  ce  métal 
eût  été  connu  à  l'époque  où  la  nomenclature  fut  créée.  Or,  il  en  est 
pour  cette  classe  de  corps  comme  pour  celle  des  acides,  les  deux 


1.  La  série  n'est  pas  exacte  sous  le  point  de  vue  historique  :  la  découverte  de 
l'acide  chlorenx  est  récente,  mais  on  appelait  de  ce  nom  l'acide  hypochlorique 
d'aujourd'hui.  Nous  commettons  l'anachronisme  avec  intention,  pour  rendre  l'exemple 
pins  saisissant. 
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peuvent  donner  des  séries.  Mais,  en  vertu  de  la  loi  que  nous 
connaissons,  les  quantités  progressives  d'oxygène  étant  entre  elles 
dans  des  rapports  simples,  comme  1  :|:2 : 3  ,  on  a  associé  au  mot 
oxyde  une  ou  plusieurs  syllabes  qui  expriment  ces  mêmes  rap- 
ports ;  on  dira  donc  prot oxyde ,  sesquioxyde ,  deuloxyde,  tri- 
oxyde  de  tel  ou  tel  métal. 

Passons  maintenant  à  des  combinaisons  plus  compliquées  ;  as- 
socions les  acides  aux  oxydes,  et  nous  formerons  ainsi  des  corps 
ternaires,  connus  sous  le  nom  générique  de  sels.  Effectivement , 
si  je  mêlais,  en  proportions  convenables,  le  même  acide  phospho- 
rique  et  le  même  oxyde  de  potassium  que  vous  venez  de  voir  pré- 
parer, j'obtiendrais  par  l'évaporation  un  composé  qui  n'aurait  plus 
aucune  propriété  des  composants.  Pour  mieux  vous  édifier,  com- 
parez le  contenu  de  ces  trois  flacons  :  dans  le  premier,  vous  voyez 
un  liquide  épais  :  c'est  de  l'acide  phosphorique  ;  le  second  ren- 
ferme des  plaques  blanches  à  peine  translucides  :  c'est  l'oxyde  de 
potassium  qui  a  été  fondu  ;  dans  le  troisième,  vous  voyez  en  beaux 
cristaux  le  résultat  de  la  combinaison  des  deux  autres  corps  :  ce 
produit  porte  le  nom  générique  de  sel.  Désormais,  ce  nom  repré- 
sentera donc  à  notre  esprit  la  combinaison  d'un  acide  et  d'un 
oxyde.  Ces  derniers  corps  étant  très-nombreux  et  très-variés,  les 
combinaisons  qu'ils  engendrent  en  s'associant,  doivent  être  aussi 
très-nombreuses  et  très-variées.  Gomment  donc  désigner  un  sel 
sous  le  double  rapport  de  l'acide  et  de  l'oxyde  qui  le  composent? 
L'acide  forme  le  genre  et  l'oxyde  l'espèce,  et  comme  il  y  a  plu- 
sieurs sortes  d'acides,  la  désinence  du  substantif  qui  désigne  le 
genre  suffira  pour  éviter  toute  confusion.  Ainsi ,  le  sel  que  nous 
venons  de  faire  par  la  combinaison  de  l'acide  phosphorique  et  de 
l'oxyde  de  potassium  s'appelle  phosphate  d'oxyde  de  potassium; 
si  nous  avions  opéré  avec  de  l'acide  phosphoreux,  le  sel  aurait  eu 
le  nom  de  phosphite  d'oxyde  de  potassium  ;  avec  de  l'acide  hy- 
pophosphorique,  celui  d'hypophosphate,  etc.  En  un  mot ,  suivant 
que  le  nom  de  l'acide  est  terminé  en  ique  ou  en  eux,  le  substantif 
qui  rappelle  le  genre  du  sel  est  terminé  en  aie  ou  en  ite.  Il  est 
inutile  de  dire  que  le  génitif  ou  l'adjectif  qui  rappelle  l'espèce  du  sel 
variera  selon  le  degré  de  l'oxyde  lui-même.  Vous  comprenez  donc 
parfaitement  ce  que  je  veux  exprimer  par  ces  mots  que  j'inscris 
au  tableau  : 

Sulfate  de  protozyde  de  fer  ou  sulfate  protoferrique. 
Sulfate  de  sesquioxyde  de  fer  ou  sulfate  sesquiferrique. 

Malheureusement  tous  les  chimistes  ne  se  croient  pas  obligés 
d'observer  ces  règles  avec  exactitude,  en  sorte  que  la  lecture 
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d'un  livre  de  chimie  n'est  pas  toujours  également  facile  pour  ceux 
qui  commencent  :  aujourd'hui ,  par  exemple ,  vous  auriez  quelque 
peine  à  vous  faire  une  idée  exacte  de  ce  que  c'est  que  le  sul- 
fate de  fer^  le  sulfate  ferrique ,  X oxyde  ferreux  et  bien 
d'autres  ;  mais  ne  vous  en  préoccupez  pas  :  ces  variantes  ne  sont 
que  des  nuances  de  la  langue,  et  l'exercice  seul  vous  en  rendra 
maîtres. 

Jusqu'à  présent ,  nous  avons  vu  la  nomenclature  s'appuyer  sur 
l'oxygène  ;  examinons  maintenant  la  nomenclature  des  composés 
dont  ce  corps  ne  fait  pas  partie. 

Ce  flacon  renferme  un  corps  aériforme  de  couleur  jaune  ver- 
dâtre  :  c'est  du  chlore:  Si  j'y  introduis  de  l'arsenic  en  poudre ,  il 
y  aura  production  de  lumière  et  de  fumées  blanches  intenses ,  et 
bientôt  les  parois  intérieures  seront  enduites  d'un  liquide  :  ce  sera 
une  combinaison  de  chlore  et  d'arsenic,  appelée  chlorure  d'ar- 
senic. Pourquoi ,  me  de  manderez- vous,  chlorure  d'arsenic ,  et 
non  pas  arseniure  de  chlore  f  C'est  que  l'élément  électro-négatif 
d'un  composé  binaire  fournit  le  substantif  à  la  dénomination  du 
composé  ;  je  m'explique  :  tout  corps  composé  soumis  à  l'influence 
d'un  courant  électrique  finit  par  se  dédoubler;  un  ou  plusieurs 
de  ses  éléments  se  portent  au  pôle  positif ,  les  autres  au  négatif  : 
les  premiers  sont  électro-négatifs  par  cela  seul  qu'ils  vont  au  pôle 
de  nom  contraire  ;  les  seconds ,  et  pour  une  raison  du  même 
ordre ,  sont  électro-positifs.  Si  l'on  avait  mis  sur  le  passage  d'un 
courant  électrique ,  la  combinaison  que  nous  venons  de  faire 
nous-mêmes ,  nous  aurions  vu  que  le  chlore  se  serait  comporté 
comme  un  corps  électro-négatif.  Il  doit  donc  fournir  le  subs- 
tantif ,  et  c'est  par  pure  convention  qu'il  se  termine  en  ure.  De 
même  que  dans  les  oxydes  et  les  acides,  l'oxygène  peut  se  trouver 
en  différentes  proportions ,  de  même  l'élément  électro-négatif  des 
autres  corps  binaires  peut  à  son  tour  former  plusieurs  degrés  de 
combinaisons.  Remarquez  bien  que  l'oxygène  dans  les  composés 
est  toujours  électro-négatif  ;  si  bien  que  c'est  à  l'élément  doué 
d'une  telle  nature  que  semble  dévolu  le  privilège  de  former  des 
séries  par  multiples.  S'il  y  a  des  bioxydes ,  des  sesquioxydes, 
des  irioxydes ,  il  y  a  des  bichloruresy  des  sesquichlorures ,  des 
trichlorures. 

D'après  ce  que  je  viens  de  dire ,  vous  vous  expliquerez  la  signi- 
fication des  noms  que  je  vais  inscrire  au  tableau  : 

T^lfuredepho^ho^...,    |  \    **%*"££& 


Bichlorure  d'étain f   J        £        «•«"•"• 


de  phosphore, 
de  chlor 
d'étain. 
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Sesquibromure  de  fer (   *  *      !<?  *e  5rome' 

i   1         id.         de  fer. 

Iodure  de  plomb {  J         jj;         £J^ 


Vous  vous  rendrez  compte ,  je  pense ,  non-seulement  de  la  com- 
position de  ces  corps ,  mais  de  l'état  électro-chimique  de  chaque 
élément.  Ainsi,  d'après  la  manière  dont  ces  noms  sont  construits, 
vous  devinez  que  le  soufre ,  le  chlore ,  le  brome  et  l'iode ,  sont 
électro-négatifs  relativement  au  phosphore ,  à  l'étain  ,  au  fer,  au 
plomb. 

Parmi  les  corps  binaires  dépourvus  d'oxygène ,  il  y  en  a  qui 
possèdent  au  plus  haut  degré  les  propriétés  des  acides  ;  tels  sont 
certains  composés  d'hydrogène  :  le  chlorure ,  le  fluorure ,  le  bro- 
mure en  sont  un  exemple.  Comme  pendant  longtemps  on  a 
cru  à  tort,  que  dans  ces  substances  l'hydrogène  jouait  le  même 
rôle  que  l'oxygène  joue  dans  les  acides  ordinaires,  on  a  eu  la  malen- 
contreuse idée  de  les  appeler  hydr  acides.  Ce  mot  ayant  été  con- 
sacré par  un  long  usage ,  on  a  soustrait  ces  combinaisons  à  la 
règle  de  la  nomenclature ,  et  on  leur  a  conservé  l'ancienne  déno- 
mination, quoique  erronée.  Retenez  donc  bien  que  le  mot  géné- 
rique hydr acide  ne  doit  pas  vous  rappeler  un  acide  ordinaire 
renfermant  de  l'hydrogène ,  mais  un  composé  binaire ,  non  oxy- 
géné ,  ayant  quelques  propriétés  des  véritables  acides ,  et  dans 
lequel  l'hydrogène  est  l'élément  électro-positif  :  par  conséquent , 
acide  chlorhydriqve  ou  hydrochlorique  équivaut  à  chlorure 
d'hydrogène;  acide  fluor hydrique  ou  hydrofluorique}  à  fluorure 
d'hydrogène ,  etc. ,  etc. 

Je  terminerai  tout  ce  que  je  m'étais  proposé  de  vous  dire  sur 
les  points  principaux  du  langage  chimique  par  quelques  mots  rela- 
tifs aux  combinaisons  que  les  métaux  contractent  entre  eux. 

Voici  de  l'étain  et  du  plomb ,  deux  métaux  faciles  à  distinguer  : 
le  premier  à  sa  blancheur  éclatante  et  au  bruit  ou  cri  qu'il  fait 
entendre  lorsqu'on  le  plie  ;  le  second  à  sa  couleur  gris-bleuàtre 
et  à  sa  malléabilité.  Je  les  introduis  dans  un  creuset  incandes- 
cent :  ils  s'y  confondent  bientôt  par  la  fusion  ;  ainsi  liquéfiés,  je 
coule  leur  mélange  sur  une  plaque  de  fer.  Si  vous  n'aviez  pas 
assisté  à  l'expérience ,  vous  ne  sauriez  y  reconnaître,  ni  le  plomb, 
ni  l'étain.  Effectivement,  c'est  une  combinaison  de  ces  deux  mé- 
taux qui  a  des  caractères  particuliers ,  et  qu'on  appelle  alliage  , 
nom  générique  de  toute  combinaison  entre  métaux.  Ce  que  nous 
venons  de  faire  est  un  alliage  de  plomb  et  d'étain.  Cependant , 
si  un  des  principaux  éléments  de  l'alliage  est  du  mercure ,  la 
combinaison  porte  alors  le  nom  $  amalgame.  La  monnaie  d'ar- 
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gent,  qui  se  compose  d'argent  et  de  cuivre,  est  un  alliage  ;  la  ma- 
tière qui  sert  à  étamer  les  glaces,  et  qui  se  compose  d'étain  et  de 
mercure ,  est  un  amalgame. 

Je  pourrais  vous  dire  bien  des  choses  encore  sur  ce  sujet , 
mais  je  m'arrête  pour  ne  pas  trop  surcharger  votre  mémoire  par 
des  détails  inutiles  maintenant ,  et  que  nous  rencontrerons  au  fur 
et  à  mesure  de  nos  progrès  ;  alors  il  vous  sera  facile  de  les  saisir, 
parce  que  vous  serez  déjà  familiarisés  avec  les  principes  fonda- 
mentaux de  la  langue. 

Vous  vous  serez  déjà  sans  doute  aperçus  que  je  n'en  ai  pas  fait  la 
critique,  et  que  je  ne  vous  ai  pas  dit  pourquoi  cette  langue  est  au- 
jourd'hui insuffisante  ;  mais  vous  le  comprendrez  mieux  lorsque 
l'occasion  s'en  présentera  à  propos  d'un  fait  qu'il  nous  importera  de 
connaître  sous  tous  les  points  de  vue.  Malgré  ses  défauts  et  son  in- 
suffisance, elle  n'en  constitue  pas  moins  un  des  titres  les  plus  glo- 
rieux de  Lavoisier,  qui  en  jeta  les  bases.  Comment  pouvait-il 
manquer  à  sa  tâche,  l'homme  qui,  avant  de  l'entreprendre,  avait 
prononcé  ces  paroles  mémorables  :  «  Toute  science  physique  est 
«  formée  de  trois  choses  :  les  faits  qui  constituent  la  science, 
«  les  idées  qui  les  rappellent ,  les  mots  qui  les  expriment.  Le 
a  mot  doit  faire  naitre  Vidée,  ridée  peindre  le  fait.  » 

Après  vous  avoir  parlé  de  la  nomenclature,  il  faut  que  je  vous 
entretienne  des  formules.  Rien  n'est  plus  utile  que  d'en  saisir  le 
mécanisme  ;  on  peut ,  par  quelques  signes,  résumer,  sur  un  peu 
de  papier,  ce  qui  est  répandu  dans  des  pages  nombreuses  ;  au 
moyen  des  formules,  on  fait  des  rapprochements,  on  saisit  des 
relations  qui  auraient  échappé  à  la  lecture  la  plus  attentive. 
Nous  devons  encore  à  Lavoisier  la  première  idée  d'une  écri- 
ture indiquant  le  nom  des  corps,  leurs  propriétés  essentielles  et 
leur  manière  d'être.  Adet  et  Hassenfratz,  sous  l'inspiration  de 
Lavoisier,  firent  une  première  tentative  qui  démontra  tous  les  avan- 
tages que  Ton  pouvait  tirer  d'un  langage  écrit  bien  conçu  ;  mais  la 
science  était  encore  trop  près  de  son  berceau  pour  que  cette  ten- 
tative fût  autre  chose  qu'un  éveil  donné  aux  chimistes.  Il  était  ré- 
servé à  Berzelius  de  féconder  l'inspiration  de  Lavoisier  ;  il  nous  a 
légué  l'écriture  chimique  dont  nous  nous  servons  aujourd'hui.  Elle 
nous  rend  à  chaque  instant  de  grands  services,  qui  seraient  encore 
plus  grands  si  son  inventeur,  par  un  sentiment  exagéré  d'in- 
dépendance ,  n'avait  pas  méconnu  les  essais  déjà  tentés  par  les 
chimistes  français. 

Nous  vous  avons  montré  sur  le  tableau  que  les  noms  des  corps 
simples  sont  suivis  par  un  signe  ;  vous  avez  déjà  deviné  qu'ils 
sont  représentés  tantôt  par  une  seule  lettre  majuscule,  tantôt 
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par  deux ,  dont  une  petite  ,  pour  éviter  la  confusion  entre  des 
noms  qui  ont  la  même  initiale.  Le  Carbone,  le  Calcium,  le  Cad- 
mium, non-seulement  ont  l'initiale  commune,  mais  encore  la  se- 
conde lettre  ;  cependant  leur  signe  représentatif  se  trouve  bien 
défini  par  le  choix  judicieux  de  la  lettre  qui  suivra  l'initiale.  Ainsi 
le  signe  du  Carbone  est  C  ;  celui  du  Calcium  est  Ca,  et  Cd  est  celui 
du  Cadmium.  Cet  exemple  suffira  pour  vous  rendre  compte  des 
différences  que  vous  voyez  entre  les  signes  qui  se  rapportent  à 
des  corps  qui  commencent  par  la  même  lettre.  11  y  a  plus,  les 
signes  expriment,  non-seulement  le  nom  d'une  substance,  mais 
en  même  temps  son  nombre  proportionnel  :  ainsi  la  majuscule  C 
réveille  à  la  fois  l'idée  de  Carbone  et  celle  de  75,  en  sorte  que  la 
formule  CH,  par  exemple,  représente  un  corps  composé  de  75 
parties  de  Carbone  et  de  12,5  d'Hydrogène. 

La  formule  la  plus  compliquée  sera  désormais  très-compréhen- 
sible, si  l'on  arrête  l'attention  sur  les  signes  algébriques  qui  en 
font  partie.  Ils  ont  la  même  signification  qu'en  algèbre,  à  cela  près 
que  les  ~  exposants  n'expriment  pas  une  puissance  ;  ils  sont  une 
sorte  de  coefficients  ;  en  effet ,  ils  multiplient  le  signe  représentatif 
qui  les  précède.  Prenons  pour  exemple  la  formule  SOa.  Il  s'agit 
d'un  corps  composé  de  soufre  et  d'oxygène  ;  mais  ce  dernier  s'y 
trouve  trois  fois,  puisqu'il  est  suivi  de  l'exposant  3.  Souvenons- 
nous  maintenant  que  le  nombre  proportionnel  ou  l'équivalent  du 
soufre  est  200,  celui  de  l'oxygène  400,  et  nous  conclurons  que 
la  formule  représente  une  substance  composée  d'un  équivalent  ou 
de  200  parties  de  soufre,  et  de  3  équivalents  ou  de  300  parties 
d'oxygène.  Vous  le  voyez,  Messieurs,  deux  lettres  et  un  nombre 
nous  ont  dit  ce  que  cent  mots  nous  eussent  à  peine  indiqué. 
Allons  plus  loin.  Voici  la  formule  KO,  SO*.  Nous  l'interprétons 
facilement ,  et  nous  n'insistons  même  pas  ;  cependant  il  y  a  une 
virgule  (  d'autres  mettent  un  point  )  dont  nous  ne  connaissons  pas 
le  sens.  Les  virgules  sont  employées  pour  exprimer  la  constitution 
des  corps  composés.  En  effet ,  on  aurait  pu  écrire  cette  dernière 
formule  de  la  manière  suivante  :  KO4  S;  dans  ce  cas,  nous  aurions 
vu  que  là  substance  qu'elle  représente  se  compose  d'un  équiva- 
lent de  potassium,  h  d'oxygène,  et  1  de  soufre  ;  mais  nous  n'au- 
rions pas  compris  que  les  éléments  sont  réunis  en  deux  groupes 
distincts.  Les  virgules,  sans  être  indispensables,  sont  utiles,  car 
elles  vous  disent  comment  on  suppose  que  les  molécules  consti- 
tuantes des  corps  sont  arrangées  entre  elles. 

La  formule  KO,  SOs  +  ZnO,  SOs  +  2  HO  ne  vous  embarras- 
sera pas  non  plus ,  bien  qu'elle  soit  longue  et  compliquée.  On 
peut  l'abréger  en  figurant  l'oxygène  par  des  points  que  l'on  su- 
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perpose  horizontalement  aux  signes  avec  lesquels  on  le  croit  as- 
socié. Ainsi ,  la  formule  précédente  peut  être  réduite  de  cette 
manière  : 

•  •  •  •  ••••  • 

K  S  +  ZnS  +  2H. 

Cette  modification  est  très-heureuse  ,  car  ,  outre  qu'elle  abrège , 
elle  permet  d'introduire  de  nouveaux  exposants  sans  apporter  la 
moindre  confusion.  En  effet,  si  je  donne  l'exposant  2  à  S  dans 
la  formule  précédente ,  j'aurai  : 

•  •  •  •  ••••  • 

KS*  +  ZnS  +  2H; 

ce  qui  signifie  que  S  du  premier  membre  doit  être  multiplié  par 
deux.  Dans  la  formule  non  abrégée ,  l'introduction  de  cet  expo- 
sant m'aurait  obligé  ou  à  renfermer  SO5  entre  deux  parenthèses, 
ou  à  mettre  le  nouvel  exposant  au  bas  de  la  lettre  ;  dans  les  deux 
cas,  il  y  aurait  eu  complication.  C'est  encore  en  vue  de  simplifier 
autant  que  possible  l'écriture  chimique  que ,  contrairement  à  la 
langue  parlée,  l'élément  électro  -  positif  commence  la  notation. 
Vous  n'avez  pas  oublié  que  dans  un  corps  composé  Vêlement 
électro-négatif  est  désigné  par  le  substantif;  aussi  dit-on  chlorure 
de  soufre,  et  non  pas  sulfure  de  chlore  ;  on  dit  sulfate  d'oxyde  de 
zinc,  et  non  pas  oxydo-zincate  d'acide  sulfurique  ;  si  bien  que  la 
même  expression  qui  signale  la  nature  d'un  composé,  indique  en 
même  temps  le  rapport  électro-chimique  des  composants.  Dans 
les  formules  il  en  est  tout  autrement  :  l'élément  ou  le  groupe 
élémentaire  électro  -  positif  ouvre  la  notation.  Aussi  écrit -on 
chlorure  de  carbone  par  CCI,  et  non  pas  par  C1C;  on  écrit 
ZnO,  SO*,  et  non  pas  SO5,  ZnO  ;  en  sorte  que  les  formules  vous 
disent  à  la  fois  la  nature  des  combinaisons,  et  l'état  électrique  de 
leurs  éléments.  Cet  antagonisme  entre  la  parole  et  l'écriture 
n'est  point ,  en  chimie ,  l'effet  d'un  caprice  ;  c'est  le  résultat  d'une 
idée  de  simplification. 

Je  vous  ai  déjà  dit,  à  l'occasion  de  la  loi  des  multiples,  qu'en 
général  le  corps  électro-négatif,  associé  en  différentes  proportions 
au  même  corps  électro-positif,  engendrait  une  série  de  combi- 
naisons. Si  dans  les  formules  on  avait  suivi  la  même  règle 
que  dans  le  langage ,  les  exposants  se  seraient  toujours  trouvés 
enclavés  entre  les  lettres,  ce  qui  en  aurait  rendu  la  lecture  plus 
difficile.  Évidemment  la  formule  SO*  est  plus  claire  que  la  for- 
mule 0*  S. 

Je  ne  m'étendrai  pas  davantage  sur  cette  matière  ;  vous  n'êtes 
pas  encore  assez  habitués  aux  mots  techniques  de  la  science ,  et 
votre  esprit  pourrait  se  lasser  par  trop  de  tension.  A  chaque  instant 
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vous  aurez  désormais  l'occasion  d'approfondir  ce  que  vous  avez 
appris,  et  d'y  ajouter  ce  que  vous  ignorez  encore. 

Passons  à  l'étude  spéciale  des  corps ,  maintenant  que  nous  con- 
naissons les  lois  d'après  lesquelles  ils  se  combinent,  les  signes  qui 
représentent  leurs  combinaisons,  et  le  langage  qui  les  explique. 

Si  nous  nous  proposions  d'étudier  les  corps  simples  par  ordre 
alphabétique,  la  tâche  serait  fort  ennuyeuse;  car,  bien  que  leur 
nombre  soit  limité ,  néanmoins  il  ne  l'est  pas  assez  pour  ne  pas 
fatiguer  la  mémoire  la  plus  exercée.  Pour  les  étudier,  nous  les 
grouperons  d'avance,  suivant  certaines  propriétés  qui  les  rap- 
prochent. Dans  chaque  groupe  nous  choisirons  ceux  qui  nous  of- 
friront le  plus  d'importance  ;  nous  nous  en  ferons  des  types  ;  les 
conséquences  déduites  de  leur  étude  s'appliqueront  toutes  seules 
aux  autres  dont  l'intérêt  ne  nous  semblera  pas  assez  grave  pour 
nous  y  arrêter. 

Avant  tout,  nous  partagerons  les  corps  en  deux  classes  :  les 
métaux  et  les  métalloïdes.  On  entend  par  métal  un  corps  solide, 
dur^  sonore,  doué  d? éclat,  bon  conducteur  de  la  chaleur  et  de 
l'électricité  :  les  corps  qui  ne  sont  pas  doués  de  cet  ensemble  de 
qualités  sont  nommés  métalloïdes.  Mais  nous  aurons  souvent  l'oc- 
casion de  remarquer  combien  il  est  difficile  de  tracer  une  ligne  de 
démarcation  entre  ces  deux  classes  :  nous  verrons  des  métalloïdes 
acquérir  dans  quelques  circonstances  les  propriétés  des  métaux  , 
et  nous  verrons  des  métaux  dépourvus  en  partie  des  propriétés  que 
Tony  considère  généralement  comme  caractéristiques.  Ainsi  cette 
division  n'est  qu'un  artifice  pour  faciliter  l'enseignement. 

Voici  la  liste  des  métalloïdes  rangés  par  groupes  : 

le*  Oxygène.  Sonfre.  Sélénium.  Tellure. 

2e   Chlore.  Brome.  Iode.  Fluor. 

3e    Arsenic.  Phosphore.  Azote. 

4*   Bore.  Silicium.  Carbone.  Hydrogène. 

Tous  les  corps  qui  figurent  dans  le  même  groupe  se  rapprochent 
par  l'ensemble  de  leurs  propriétés.  Le  carbone  cependant,  bien 
qu'il  ne  puisse  pas  être  mieux  placé  ailleurs,  doit  être  considéré 
plutôt  comme  un  appendice  au  quatrième  groupe  que  comme  un 
de  ses  éléments  essentiels.  L'hydrogène  sert  de  transition  entre 
les  métalloïdes  et  les  métaux.  D'après  cette  classification,  l'hydro- 
gène devrait  être  étudié  le  dernier;  mais  l'enseignement  a  ses 
exigences ,  et  si  nous  nous  attachions  à  suivre  systématiquement 
cette  classification,  nous  étudierions  l'histoire  chimique  de  quatorze 
'corps  sans  connaître  la  nature  de  l'eau.  Comment  toutefois  se 
passer  de  cette  notion ,  puisque  l'eau  influe,  par  sa  présence  dans 
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l'air,  sur  la  plus  grande  partie  des  phénomènes  dont  s'occupe  la 
.'  chimie  ?  Et  comment  l'acquérir  cette  notion,  sans  l'étude  préalable 
i  de  l'hydrogène,  l'un  des  principes  constituants  de  l'eau?  Je 
j  puis  en  dire  autant  de  l'azote,  qui  vient  le  onzième  sur  la  liste. 
Ce  corps  élémentaire  entre  pour  |  dans  l'air,  dont  l'influence  sur 
tous  les  phénomènes  de  la  nature  est  aussi  constante  que  celle  de 
l'eau.  La  classification  dont  vous  connaîtrez  plus  tard  l'esprit,  indi- 
que donc  en  général  la  marche  que  nous  devons  suivre  ;  elle  ne  nous 
empêchera  pas  néanmoins  d'étudier  l'hydrogène  et  l'azote  après 
l'oxygène,  afin  d'apprendre  à  connaître  l'air  et  l'eau,  c'est-à-dire 
le  milieu  où  s'accomplissent  les  faits  qui  sont  l'objet  de  nos  études. 
Nous  suivrons  encore  le  même  système  pour  les  métaux ,  que 
nous  diviserons  en  six  groupes ,  d'après  un  principe  que  je  vous 
expliquerai  plus  tard.  Métalloïdes  et  métaux  seront  examinés  suc- 
cessivement ,  et  à  la  suite  de  chacun  d'eux  nous  étudierons  les 
combinaisons  les  plus  importantes  qu'ils  forment  avec  tous  ceux 
qui  les  ont  précédés. 

Nous  commencerons  la  prochaine  séance  par  l'histoire  du  corps 
le  plus  intéressant  de  la  chimie,  c'est-à-dire  par  l'oxygène. 
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OXYGÈNE.  —  HYDROGÈNE. 

Sommaire.  —  Préparation  de  l'oxygène  par  le  bioxyde  de  manganèse.  —  Tube  de  Wel- 
ter  ou  de  sûreté.  —  Comment  ce  tube  joue  le  rôle  d'une  soupape.  —  Gomment 
passe-t-on  de  la  composition  centésimale  à  la  composition  par  équivalents  et  réci- 
proquement.— Préparation  de  l'oxygène  par  le  chlorate  de  potasse.  —  Procédé  pour 
obtenir  promptement  de  l'oxygène  pur.  — Propriétés  de  l'oxygène.  —  Combus- 
tion et  oxydation ,  denx  mots  synonymes.  —  La  respiration  est  un  phénomène 
d'oxydation.  —  Faculté  calorifique  de  l'oxygène  condensé.  —  Chalumeau  à  air. 
—  Chalumeau  à  oxygène.  —  Préparation  de  l'hydrogène  par  l'acide  sulfurique, 
le  fer  ou  le  zinc ,  par  la  Tapeur  d'eau  et  le  charbon  incandescent.  —  Propriétés 
physiques  de  l'hydrogène.  —  Ce  que  l'on  entend  par  circonstances  normales  de 
température  et  de  pression.  —  Pourquoi  un  mélange  d'hydrogène  et  d'air  est-il 
détonant.  —  Précautions  à  prendre  pour  éviter  les  explosions  des  appareils  où 
l'on  prépare  l'hydrogène.  —  Faible  faculté  éclairante  de  l'hydrogène.  —  Cause  de 
l'éclat  des  flammes.  —  Puissance  calorifique  de  la  flamme  de  l'hydrogène.  —  L'hy- 
drogène est  irrespirable ,  mais  non  délétère.  —  Témérité  de  Pilatre-des-Rosiers. 
Equivalent  de  l'hydrogène  proposé  pour  unité  des  nombres  proportionnels.  —  Loi 
de  Prou  t.  —  Applications  de  l'hydrogène. 

Messieurs , 

Le  premier  jour  du  mois  d'août  4774,  Priestley  découvrit  un  gaz 
c'est  à-dire  un  corps  aériforme,  dont  l'étude  ultérieure  devait  faire 
i.  2 
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disparaître,  comme  par  enchantement,  les  ténèbres  qui  envelop- 
paient la  chimie.  Les  propriétés  de  ce  corps  étonnèrent.  Comment 
pouvait-il  en  être  autrement  !  Sans  ce  gaz,  appelé  à  tort  ou  à  rai- 
son, oxygène,  les  animaux  ne  pourraient  pas  respirer;  l'eau  en 
contient  ~  ,  l'air  j:  si  l'oxygène  disparaissait  de  ia  terre  il  n'y  au- 
rait plus  de  feu,  car  il  en  est  le  principe.  Ce  simple  énoncé  suffit 
pour  justifier  l'intérêt  universel  qu'il  excita  parmi  les  savants. 

Voyons  comment  opéra  Priestley  pour  arriver  à  cette  grande 
découverte. 

Il  concentra  la  lumière  du  soleil,  à  l'aide  d'une  forte  lentille, 
sur  une  substance ,  connue  à  cette  époque-là  sous  le  nom  de 
mercure  précipité  perse.  Cette  substance  devait  nécessairement 
être  contenue  dans  un  appareil  en  verre  disposé  de  telle  sorte  que 
rien  ne  pût  se  perdre  de  ce  qui  s'en  serait  dégagé.  Bientôt  il  en 
tira  un  gaz,  un  air,  comme  il  le  dit  lui-même,  à  qui  il  reconnut  la 
propriété  de  ne  pas  être  absorbé  par  l'eau,  et  cette  autre  propriété, 
bien  plus  remarquable,  de  donner  à  la  flamme  d'une  bougie  une 
vigueur  extraordinaire.  Dès  ce  moment  la  grande  découverte  était 
accomplie. 

Pour  mieux  nous  en  rendre  compte,  répétons  l'expérience  de 
PriesUey  en  la  rendant  plus  facile  par  des  moyens  dont  nous 
sommes  redevables  aux  progrès  de  la  science. 

Voyez  cet  appareil  (fig.  3)  :  dans  la  cornue  B  il  y  a  du  bioxyde 
de  mercure,  autrefois  appelé  mercure  précipité  perse.  Nous 


le  chauffons  à  l'aide  d'un  fourneau  F  :  il  se  décompose  en  mer- 
cure, qui  sous  forme  de  petits  globules  métalliques  va  se  con- 
denser dans  le  col  b  de  la  cornue,  et  en  un  gaz  qui  sort  par  le 
tube  abducteur  C.  L'extrémité  inférieure  de  ce  tube  commu- 
nique avec  une  petite  cloche  en  verre  E  appelée  éprouvette. 
Cette  cloche  remplie  d'eau  et  renversée  sur  une  terrineT  contenant 
également  de  l'eau,  repose  sur  une  capsule  retournée  en  terre 
cuite  D,  ayant  deux  ouvertures,  une  circulaire  dans  le  centre,  et 
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l'autre  oblongue  sur  l'un  de  ses  bords  ;  elle  porte  le  nom  de  têt  à 
gaz.  C'est  dans  celle-ci  que  l'extrémité  du  tube  abducteur  s'engage 
pour  faire  arriver  le  gaz  dans  l'éprouvette  à  travers  l'autre  ouver- 
ture. Les  premières  portions  ont  été  perdues,  car  elles  contenaient 
beaucoup  d'air,  l'appareil  en  étant  rempli  avant  l'expérience.  C'est 
une  règle  générale  qu'il  ne  faut  jamais  oublier  toutes  les  fois  qu'il 
s'agit  de  recueillir  un  gaz. 

En  opérant  ainsi,  nous  sommes  arrivés  au  même  résultat  que 
Priestley  ;  la  preuve  en  est,  que  si  nous  plongeons  dans  une  éprou- 
vette,  pleine  du  gaz  que  nous  venons  de  préparer,  une  bougie 
allumée,  nous  verrons  sa  flamme  devenir  éclatante  (fig.  i  ), 
Priestley  avait  donc  opéré  sur  une  combinaison  de  mercure  et 
d'oxygène  ;   par  une 
température     élevée 
les  deux  éléments  s'é- 
\  svar-  taient  Bépares;  pour 

«■'  reprendre,  l'un  son 
\  "^ïki.  tot  metal|i°.ue<  l'au- 
^  ^BiL  ire  la  forme  gazeuse. 
Hais  qui  l'amena  à 
expérimenter  préci- 
sément sur  cette  sub- 
stance? Une  discus- 
sion dans  le  sein  de 


Fig.  i. 


l'Académie  entre  Cadet  et  Baume,  sur  les  propriétés  du  mercure 
calciné,  ou  mercure  précipité  per  se-  Eut-il  quelque  pressenti- 
ment de  sa  découverte,  ou  fut-il  favorisé  par  le  hasard?  lui-même 
va  vous  répondre,  o  Si,  dit-il,  je  n'avais  eu  devant  moi  une  chan- 
i  délie  allumée,  je  ne  l'aurais  pas  plongée  dans  cet  air,  et  toute 
«  la  suite  de  mes  expériences  serait  restée  dans  le  néant.  ■  Ainsi, 
d'après  lui  c'est  le  hasard  qui  l'a  servi  ;  mais  hâtons-nous  d'ajou- 
ter que  c'est  celte  espèce  de  hasard  qui  n'accorde  ses  faveurs 
qu'à  ceux  qui  les  méritent.  L'homme  qui  avait  découvert  neuf 
corps  aérif ormes ,  qui  avait  inventé  tous  les  appareils  propres  à 
les  manier  et  les  étudier,  qui  le  premier  avait  aperçu  cette  espèce 
d'équilibre  providentiel  entre  les  causes  qui  vicient  l'air  et  les 
causes  qui  l'épurent,  pouvait  bieo  quitter  sa  modestie  habituelle, 
et  se  faire  plus  tard  un  mérite  légitime  de  son  immortelle  décou- 
verte. 

Singulière  tournure  d'esprit!  à  l'entendre,  la  chimie  n'est  pour 
lui  qu'un  loisir,  et  lorsqu'il  reconnaît  que  sans  l'oxygène  il  n'y 
aurait  ni  respiration,  ni  combustion,  et  que  sa  découverte  est 
un  véritable  événement  pour  la  science,  il  eu  attribue  le  mérite 


à  une  souris  et  à  une  chandelle;  à  la  première  parce  qu'elle 
s'y  pâme  d'aise,  à  la  seconde  parce  qu'elle  y  brûle  avec  éclat. 

Hais  revenons  à  notre  sujet  principal,  et  occupons-nous  des 
procédés  les  plus  prompts  et  les  plus  économiques  pour  extraire 
ce  gaz  si  intéressant.  Bien  que  le  bioxyde  de  mercure  semble  très- 
convenable  pour  servir  à  la  préparation  de  l'oxygène  il  faut  néan- 
moins, à  cause  de  son  prix  élevé,  en  abandonner  l'usage. 

On  trouve  dans  la  nature  un  autre  oxyde,  le  bioxyde  de  manga- 
nèse, qui,  à  une  température  élevée,  dégage  le  tiers  de  son  oxygène 
et  par  conséquent  environ  1  2  0/0  de  son  poids  :  comme  il  ne  coûte 
pas  cher  il  doit  être  préféré ,  surtout  quand  on  a  besoin  de  ce 
gaz  en  grande  quantité. 

Voici  l'appareil  en  activité  [flg.  5  )  ;  c'est  une  cornue  en  terre  A 


placée  dans  le  laboratoire  B  d'un  fourneau  C.  Le  laboratoire  est 
recouvert  d'une   voûte  percée  que    l'on  appelle  le  dOme,  dont 
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l'ouverture  E  peut  être  engagée  dans  un  tuyau  en  fer  servant  de 
cheminée.  Au  bec  de  la  cornue  s'adapte  un  bouchon  percé  dans 
le  sens  de  son  axe  par  un  tube  de  sûreté  G  (tube  de  Welter) 
dont  je  vais  vous  expliquer  bientôt  l'usage.  Ce  tube  communique 
avec  une  cloche  H  pleine  d'eau  et  renversée  sur  une  planchette 
dans  la  cuve  I.  Un  entonnoir  en  fer-blanc  ajusté  à  demeure  sur  une 
ouverture  pratiquée  dans  la  planchette  K,  reçoit  l'extrémité  recour- 
bée du  tube  G  et  livre  ainsi  passage  au  gaz  qui  en  sort,  et  monte 
dans  la  partie  supérieure  de  la  cloche  H.  En  commençant  l'ex- 
périence on  a  mis  quelques  charbons  allumés  sous  la  cornue, 
puis  on  a  rempli  le  fourneau  avec  du  charbon  noir.  De  cette 
manière  la  cornue  a  pu  s'échauffer  graduellement  sans  courir  le 
risque  de  casser.  Dès  que  la  température  est  arrivée  à  un  certain 
degré,  l'oxyde  de  manganèse  a  commencé  d'abandonner  une  .partie 
de  son  oxygène  :  les  premières  portions  ont  été  perdues  suivant 
la  règle  ;  ensuite  le  gaz  a  été  recueilli,  comme  il  l'est  encore, 
dans  des  cloches.  J'arrive  au  tube  de  sûreté.  Vous  voyez  que  par 
une  disposition  très-ingénieuse  il  met  en  communication  l'intérieur 
de  la  cornue  avec  l'air  extérieur  :  il  joue  le  rôle  d'une  soupape. 
Supposez  en  effet  que  l'extrémité  inférieure  du  tube  G  vienne  à 
se  boucher,  vous  voyez  que  te  gaz  trouvant  son  issue  ordinaire 
fermée,  se  fera  jour  par  le  tube  S  qui  ne  lui  offre  d'autre  résis- 
tance qu'une  petite  colonne  d'eau  :  dès  lors  toute  explosion  devient 
impossible  :  voilà  pourquoi  on  appelle  ce  petit  appareil  tube  de 
sûreté,  et  pourquoi  je  l'ai  comparé  à  une  soupape. 


Fig.  6. 

Son  rôle  ne  se  limite  pas  à  prévenir  une  explosion;  il  doit 
encore  prévenir  l'entrée  de  l'eau  dans  la  cornue,  c'est-à-dire  une 
i.  3. 
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absorption,  dans  le  cas  où  il  se  formerait  un  vide.  Vous  allez  le 
comprendre  :  si  je  chauffe  la  cornue  C  (fig.  6)  dont  le  tube  de  com- 
munication T  plonge  dans  un  vase  contenant  de  l'eau,  l'air  se  di- 
late, refoule  l'eau  qu'il  rencontre  dans  le  tube  et  sort.  Si  après 
avoir  fait  sortir  une  certaine  quantité  d'air,  je  retire  la  lampe  L, 
la  cornue  se  refroidit,  l'air  qui  reste  en  fait  autant  ;  comme  son 
volume  est  diminué,  la  pression  qu'il  exerce  à  l'intérieur  de  la 
cornue  devient  moindre  que  celle  exercée  par  l'air  extérieur  à  la 
surface  de  l'eau  :  alors  l'eau  pressée  de  dehors  en  dedans  montera 
par  le  tube  T,  et  il  en  entrera  dans  la  cornue  un  volume  égal  à 
celui  de  l'air  que  la  chaleur  avait  expulsé. 

Voyez  maintenant  ce  qui  arrive  lorsque  je  remplace  un  tube 
simple  par  un  tube  de  sûreté.  Je  chauffe  la  cornue  C  (fig.  7),  l'air 
se  dilate  et  presse  également  sur  la  surface  des  deux  colonnes 


Fig.  7. 

liquides  dont  une  est  dans  le  tube  T,  et  l'autre  dans  le  tube  à 
boule  S,  Ces  deux  colonnes,  étant  pressées,  reculeront.  Lorsque  le 
niveau  t  de  la  colonne  du  tube  T  sera  arrivé  en  t'  en  descendant, 
le  niveau  s  du  tube  S  sera  arrivé  en  s'  en  montant.  La  colonne 
liquide  qui  parcourt  la  longueur  t 1'  finit  sa  course  ;  l'air  ne  trouve 
donc  plus  d'obstacle  et  sort.  11  n'en  est  plus  de  même  de  la  colonne 
qui  parcourt  la  longueur  s  s'  ;  elle  est  loin  d'avoir  fini  sa  course, 
parce  que  tout  le  liquide  ne  peut  pas  être  compris  entre  s' et  s"  ; 
elle  ne  peut  donc  pas  livrer  passage  à  l'air.  Si  je  retire  la  lampe  L, 
l'air  de  la  cornue  se  refroidit,  et  son  volume  diminue  ;  dès  lors  la 
pression  de  l'air  extérieur  l'emporte  ;  l'eau  montera  par  conséquent 
à  partir  de  t1,  et  descendra  à  partir  de  s1  :  lorsque  le  niveau  s'  sera 
arrivé  en  s",  le  niveau  t'  sera  arrivé  en  t''\  le  premier,  ayant  fini 
sa  course,  laissera  entrer  l'air  ;  le  second,  n'étant  plus  pressé  de 
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dehors  en  dedans  par  suite  de  l'introduction  de  l'air  dans  l'appa- 
reil, non-seulement  s'arrête  mais  recule,  et  l'absorption  devient 
ainsi  impossible.  Tous  les  tubes  qui  dans  un  appareil  préviendront 
les  absorptions  ou  les  explosions,  sont  appelés  tubes  de  sûreté. 
Ce  que  je  viens  de  dire  n'est  qu'une  explication  très-abrégée  du 
fait.  La  démonstration  des  lois  sous  l'empire  desquelles  il  s'accom- 
plit appartient  à  la  physique. 

Le  procédé  que  nous  venons  d'examiner  est  très-suffisant  quand 
il  s'agit  d'obtenir  de  grandes  quantités  d'oxygène ,  dont  la  pureté 
absolue  ne  serait  pas  indispensable  ;  dans  le  cas  contraire  il  fau- 
drait opérer  différemment  et  renoncer  à  l'emploi  du  bioxyde  de 
manganèse  :  d'ailleurs ,  cette  substance  contient  très-souvent  un 
peu  de  calcaire,  qui,  se  décomposant  lui-même  par  la  chaleur, 
contribue  à  rendre  l'oxygène  impur. 

Avant  de  passser  au  procédé  qui  doit  nous  donner  l'oxygène  d'une 
extrême  pureté,  rendons-nous  compte  des  phénomènes  chimiques 
qui  se  sont  passés  en  chauffant  le  bioxyde  de  manganèse ,  nous 
aurons  ainsi  l'occasion  de  faire  un  premier  exercice  sur  les  formules. 

Un  kilogramme  de  bioxyde  de  manganèse  doit  fournir  plus  de 
85  litres  d'oxygène  ;  mais  comme  un  minéral  est  rarement  pur,  et 
que  d'ailleurs  on  est  obligé  de  perdre  une  bonne  quantité  de  gaz 
à  cause  de  l'air  qui  l'accompagne ,  on  en  obtient  en  dernier  résul- 
tat, beaucoup  moins  que  la  théorie  ne  l'indique.  Quoi  qu'il  en  soit, 
il  reste  dans  la  cornue  un  oxyde  inférieur  dont  le  poids  doit  s'é- 
valuer à  moins  de  •£,  de  la  masse  primitive.  Ainsi  on  peut  admettre 
que  le  bioxyde  de  manganèse  perd  par  la  chaleur,  environ  les  ~~ 
de  son  poids ,  et  subit  une  transformation  dont  nous  allons  con- 
naître la  nature.  Pour  cela  il  faut  que  nous  supposions  le  minéral 
pur,  et  que  nous  connaissions  sa  composition  avant  et  après  l'ac- 
tion de  la  chaleur. 

La  composition  centésimale  du  bioxyde  de  manganèse  est 

63,28    manganèse, 
36,72    oxygène. 

400,00 

L'équivalent  de  ce  métal  étant  3 44, 7  et  celui  de  l'oxygène  400, 
nous  pourrons,  par  une  simple  opération  d'arithmétique,  arriver  à 
cette  conclusion  ;  savoir,  que  le  bioxyde  de  manganèse,  abstraction 
faite  de  sa  dénomination,  se  compose  d'un  équivalent  de  manga- 
nèse et  de  deux  équivalents  d'oxvgène.  Sa  formule  sera  donc 
MnOV 

En  effet,  si  63,28  (manganèse)  correspond  à  344,7  (son  équi- 
valent), 36,72  (oxygène)  correspondra  à  200  (deux  fois  son  équi- 
valent). Ou  en  d'autres  termes  : 
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Mw  0x2 

63,28;  344,7::  36,72  1200 

Examinons  maintenant  la  composition  centésimale  du  résidu. 
La  voici  : 

72,  H     manganèse, 
27,89    oxygène. 

'  100,00 

Si  nous  raisonnons  ainsi  que  nous  venons  de  le  faire  pour  l'oxyde 
précédent ,  nous  trouverons  que  ce  résidu  est  formé  d'un  équiva- 
lent de  manganèse  et  d'un  équivalent  et  un  tiers  d'oxygène  :  d'où 

la  formule  MwO1?. 

Par  la  seule  comparaison  de  ces  deux  formules ,  on  voit  déjà  que 
je  bioxyde  de  manganèse  perd,  sous  l'influence  d'une  température 
élevée,  un  tiers  de  son  oxygène,  et  se  transforme  en  un  oxyde  infé- 
rieur. Pour  nous  représenter  ce  phénomène  au  moyen  d'une  équa- 
tion très-simple,  faisons  disparaître  la  fraction.  Ainsi  Un  O'i  va 
devenir  M»5  O4  ;  on  a  alors 

3M»09=Mn*0*  +  09. 

Cette  équation  nous  dit  que  3  équivalents  de  bioxyde  de  man- 
ganèse se  sont  dédoublés  en  2  d'oxygène  gazeux  et  4  d'oxyde 
inférieur. 

J'insiste  sur  ces  particularités  afin  de  ne  plus  y  revenir.  C'est  un 
exemple  que  je  vous  donne ,  une  fois  pour  toutes.  Au  surplus ,  si 
je  vous  amène  sur  ce  terrain,  ce  n'est  pas  seulement  pour  vous  y 
faire  voir  les  procédés  par  lesquels  on  passe  de  la  composition  cen- 
tésimale aux  équivalents;  de  ceux-ci  aux  formules,  et  des  for- 
mules aux  équations  ;  mais  pour  vous  faire  comprendre  com- 
ment ces  notions  peuvent  se  dépouiller  de  leur  caractère  spéculatif 
pour  devenir  des  auxiliaires  d'une  application  fort  utile.  Supposez, 
en  effet,  que  vous  ignoriez  la  composition  centésimale  du  bioxyde 
île  manganèse ,  que  vous  ignoriez  ce  qu'il  devient  par  la  chaleur, 
mais  que  vous  ayez  sous  vos  yeux  la  table  des  équivalents,  le 
poids  du  litre  d'oxygène  (  4&r-,43  )  et  l'équation 

MnO^MnO'^+Of 

Supposez  en  outre  que ,  dans  ces  circonstances ,  vous  vouliez 
préparer  un  mètre  cube  d'oxygène.  Avec  ces  données,  qui  semblent 
toutes  théoriques ,  vous  parviendrez  à  connaître  la  composition 
centésimale  du  bioxyde  de  manganèse,  la  quantité  nécessaire  de 
cet  oxyde  pour  obtenir  un  mètre  cube  de  gaz ,  et  vous  en  dé- 
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duirez  la  capacité  de  votre  cornue  et  les  dimensions  de  votre 
fourneau.  En  effet,  un  mètre  cube  contenant  4,000  litres,  l'oxy- 
gène que  vous  voulez,  pèsera  1 k-  430c*-  D'après  l'équation  vous  savez 
que  l'oxygène  qui  se  dégage  représente  le  tiers  de  celui  que  contient 
le  bioxyde  de  manganèse.  Vous  serez  donc  ûbligé  de  prendre  assez 
de  ce  minéral  pour  que  l'oxygène  pèse  3  fois  0-43,  c'est-à-dire 
4k-29.  La  formule  MnO*,  interprétée  à  l'aide  de  la  table  des 
équivalents ,  vous  dit  que  le  bioxyde  de  manganèse  se  compose 
de  3447  de  métal ,  et  de  2000  d'oxygène ,  en  tout  5447.  Vous 
n'aurez  qu'à  faire  ce  raisonnement  :  si  2000  oxygène  corres- 
pondent à  5447  de  minéral,  les  4k-29  oxygène  dont  j'ai  besoin 
correspondront  à  x.  Posez  donc  la  proportion  suivante  : 

2000:5447::  4,29:  x. 

D'où  vous  tirerez  pour  x  : 

2000 

Dès  que  vous  connaissez  la  quantité  de  minéral  nécessaire  pour 
faire  l'expérience,  vous  savez  quelles  doivent  être  la  capacité  de  la 
cornue  et  la  dimension  du  fourneau. 

N'oubliez  pas  que  j'ai  voulu  seulement  vous  donner  un  exemple 
de  la  marche  à  suivre  pour  passer  des  formules  aux  poids; 
votre  bon  sens  vous  dira  que  j'ai  négligé  beaucoup  d'éléments, 
dont  l'oubli ,  de  la  part  de  l'expérimentateur,  altérerait  singulière- 
ment le  résultat.  Ainsi  je  suppose  que  le  bioxyde  de  manganèse 
soit  pur,  ce  qui  n'arrive  jamais  ;  je  ne  tiens  pas  compte  du  gaz 
qu'il  faut  perdre  au  commencement  de  l'opération  à  cause  de  l'air 
qui  l'accompagne  ;  je  suppose  complète  la  décomposition  du  miné- 
ral ,  chose  impossible  lorsqu'on  opère  sur  des  masses  considéra- 
bles et  surtout  dans  une  cornue;  j'attribue  au  litre  d'oxygène  un 
poids  qui  varie  avec  les  circonstances  :  mais,  encore  une  fois,  c'est 
la  filiation  des  raisonnements  que  vous  devez  considérer  ici ,  et 
non  pas  l'expérience  en  elle-même. 

Terminons  cette  digression  pour  revenir  aux  procédés  de  pré- 
paration de  l'oxygène,  et  voyons  celui  qui  peut  nous  donner  ce  gaz 
parfaitement  pur.  Règle  générale,  on  ne  doit  jamais  compter  sur 
la  pureté  des  gaz  qui  ont  traversé  l'eau  et  qui  ont  été  extraits  des 
substances  naturelles.  Si  nous  voulons  donc  de  l'oxygène  irrépro- 
chable, préparons-le  sur  le  mercure  à  l'aide  d'une  substance  arti- 
ficielle. On  emploie  ordinairement  le  chlorate  d'oxyde  de  potassium, 
qu'on  appelle  chlorate  de  po'asse.  C'est  un  sel ,  ainsi  que  son  nom 
vous  le  dit,  qu'on  trouve  facilement  dans  le  commerce.  On  en 
met  45g*-,  par  exemple,  dans  une  cornue  en  verre,  à  laquelle 
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on  adapte,  au  moyen  d'un  bon  bouchon,  un  tube  à  deux  branches 
dont  l'extrémité  est  recourbée  ;  celle-ci  doit  plonger  dans  une  cuve 
a  mercure  et  être  mise  en  communication  avec  une  éprouvette 
remplie  de  ce  métal  (fig.  8).  On  chauffe  la  cornue  avec  une  lampe 


à  esprit^de-vin,  ou  avec  un  fourneau.  Voici  l'appareil  :  quand  on 
se  sert  de  ce  procédé,  il  faut  avoir  soin  de  ne  pas  pousser  jusqu'au 
bout  la  décomposition  du  sel ,  car  les  dernières  portions  exigeant 
une  température  très-élevée,  le  verre  de  la  cornue  pourrait  se  ra- 
mollir ;  et  comme  la  résistance  que  présente  le  mercure  à  la  sortie 
du  gaz  est  plus  considérable  que  celle  de  l'eau,  il  arriverait  que  le 
verre,  déjà  ramolli,  se  boursouflerait  et  laisserait  échapper  le  gaz. 

Le  prix  du  chlorate  de  potasse  étant  aujourd'hui  assez  modéré, 
on  peut  se  servir  de  ce  sel  pour  la  préparation  de  l'oxygène  en 
grand;  alors,  à  la  place  d'une  cornue  en  verre  ou  en  terre,  on 
emploie  un  cylindre  en  fer  battu,  qui ,  par  un  tube  également  en 
fer,  terminé  par  un  autre  tube  en  verre,  communique  avec  le  gazo- 
mètre. 

Dans  le  but  de  faciliter  la  décomposition  du  sel,  on  y  ajoute 
uu  peu  de  bioxyde  de  manganèse,  ou  mieux  d'oxyde  de  cuivre. 
Cet  artifice  ne  doit  jamais  être  employé  lorsqu'on  tient  a  avoir  de 
l'oxygène  d'une  grande  pureté. 

Enfin,  je  vous  ferai  voir  de  quelle  manière  on  peut  instantané- 
ment se  procurer  des  petites  quantités  d'oxygène  très-pur  :  rem- 
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plissez  avec  du  chlorate  de  potasse  fondu  le  tiers  d'un  petit  tube  a, 
(fig.  9)  que  vous  fermerez  hermétiquement  par  un  bouchon  portant 

un  autre  tube  à  plus  étroit 
ayant  son  extrémité  c  re- 
courbée. Si  vous  chauffez 
avec  une  lampe  à  esprit- 
de-vin  la  partie  de  l'appa- 
reil où  6e  trouve  le  sel ,  il 
se  dégagera  de  l'oxygène. 
Lorsque  vous  en  aurez  as- 
sez perdu  pour  que  le  gaz 
qui  sortira  ne  soit  plus 
mêlé  d'air,  cessez  de  chauf- 
fer, et  en  même  temps  plon- 
gez l'extrémité  c  du  tube 
abducteur  b  dans  un  verre 
contenant  du  mercure.  Le 
gaz,  dilaté  par  la  chaleur, 
se  condensera  alors  dans  le 


Fig.  9. 


tube  6,  et  le  mercure  y  montera  jusqu'à  une  certaine  hauteur.  Dès 
que  la  colonne  de  mercure  sera  devenue  stationnai re,  retirez  l'ex- 
trémité c  et  bouchez-la  avec  de  la  cire.  L'appareil  peut  ainsi  être 
conservé  indéfiniment.  Toutes  les  fois  que  l'on  voudra  un  peu 
d'oxygène,  on  n'aura  qu'à  chauffer  l'appareil  après  avoir  retiré 
le  petit  bouchon  de  cire.  Quand  on  laissera  refroidir  l'appareil, 
le  mercure  montera  encore  dans  le  tube,  qui,  bouché  par  de 
la  cire,  pourra  servir,  avec  le  même  succès,  pour  une  nouvelle 
opération. 

Voyons  maintenant  comment  et  pourquoi  on  obtient  de  l'oxygène 
lorsqu'on  chauffe  le  chlorate  d'oxyde  de  potassium.  Le  nom  seul 
dit  que  les  éléments  constituants  de  ce  sel  doivent  être  le  chlore 
le  potassium  et  l'oxygène.  Cela  est  vrai ,  en  effet ,  et  vous  le 
voyez  par  sa  formule  :  KO, CIO*.  Ce  chlorate  se  décompose  par 
la  chaleur  et  dégage  de  l'oxygène,  ainsi  que  vous  le  savez;  ce  que 
je  vous  apprendrai ,  c'est  que,  la  décomposition  terminée,  on  ne 
trouve  dans  la  cornue  que  du  chlorure  de  potassium  ;  comme  il 
ne  s'est  dégagé  que  de  l'oxygène,  vous  en  conclurez  que  le  chlo- 
rate d'oxyde  de  potassium  se  décompose  par  la  chaleur  en  oxygène 
qui  s'en  va  et  en  chlorure  de  potassium  qui  reste.  Vous  exprime- 
rez ce  phénomène  par  l'équation  :  K  0,  Cl  0*  =  K  Cl  +  0e.  Souve-. 
nez-vous  par  quelle  série  de  raisonnements  on  passe  de  la  connais- 
sance des  formules  à  celle  de  la  composition  centésimale,  pour 
trouver  que   400&r-  de  chlorate  renferment  39^- 16  d'oxygène, 
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et  peuvent,  par  jGtjggquent,  fournir  à  peu  près  27  litres  de  ce  gaz. 

Maintenant  qtfè  ntfiïs  savons  prépaçef  l'oxygène  pur,  étudions-en 
les  propriétés. 

Ce  corps  ne  saurait  être  distingué  de  l'air,  car,  ainsi  que  l'air, 
il  est  dépourvu  de  couleur,  d'odeur  et  de  saveur.  Il  en  diffère 
cependant  par  la  densité ,  car  celle  de  l'air  étant  1 ,  celle  de  l'oxy- 
gène est  J  ,40563.  Un  litre  d'oxygène  pèse  4^-42976,  pourvu  qu'il 
soit  bien  sec  et  qu'il  ait  été  mesuré  à  la  température  de  0,  la  co- 
lonne de  mercure  dans  le  baromètre  étant  à  la  hauteur  de  0m76. 
Quelle  que  soit  la  pression  à  laquelle  on  le  soumette,  il  ne  se  liquéfie 
point.  Il  est  donc  un  gaz  permanent.  Un  litre  d'eau  peut  en  dis- 
soudre, à  la  température  ordinaire,  46  centimètres  cubes.  Nous 
verrons  plus  tard  que  si  ce  gaz  n'était  pas  soluble  dans  l'eau,  les 
poissons  périraient.  Le  caractère  distinctif  de  l'oxygène  est  de 
rallumer  une  bougie  ou  une  allumette  qui ,  bien  qu'éteinte,  con- 
serve quelques  points  incandescents  f .  Voyez  cette  allumette  qui 
brûle  ;  je  vais  l'éteindre,  mais  je  la  plonge  aussitôt  dans  l'oxy- 
gène, et  la  flamme  reparaît  plus  brillante  qu'auparavant.  Tout 
corps  qui  brûle  dans  l'air  brûle  avec  plus  d'éclat  dans  l'oxygène 
et  s'éteint  dans  tous  les  autres  gaz.  Ce  fait  prouve  plusieurs 
choses  :  premièrement ,  que  dans  l'air  il  y  a  de  l'oxygène  ;  se- 
condement, que  la  combustion  est  l'effet  de  la  combinaison  de 
l'oxygène  avec  les  éléments  du  corps  qui  brûle;  enfin,  que  la 
combinaison  n'a  lieu  qu'à  une  température  élevée  ;  et  c'est  heu- 
reux, car  que  deviendrait  le  monde  organisé,  s'il  en  était  autre- 
ment !  L'oxygène,  par  cela  seul  qu'il  fait  partie  de  l'air,  enveloppe 
la  terre  ;  s'il  pouvait  se  combiner  à  froid  avec  la  même  énergie 
qu'à  chaud ,  le  bois,  les  animaux,  tout  ce  qui  vit  s'embraserait. 
Ne  croyez  pas  cependant  qu'il  ne  contracte  jamais  de  combinai- 
sons à  froid  :  le  fer  qui  se  rouille  prouve  le  contraire.  Le  fer  qui 
se  rouille  et  le  bois  qui  brûle  offrent  deux  phénomènes  identiques 
au  degré  près.  J'ajouterai  que  ces  deux  phénomènes  ne  diffèrent 
aucunement  de  celui  qui  s'accomplit  chaque  fois  qu'un  animal  res- 
pire. Dans  tous  les  cas,  il  y  a  combinaison  véritable  d'oxygène  : 
pour  le  fer  avec  la  matière  même  du  fer  ;  pour  le  bois  avec  ses 
éléments  ;  pour  l'animal  avec  les  principes  de  son  sang.  Les  mots 
brûler  et  oxyder  sont  synonymes,  et  dans  leur  acception  chi- 
mique ils  équivalent  au  mot  respirer.  La  combustion,  l'oxyda- 
tion, et  la  respiration  *sont  le  même  phénomène  sous  des  formes 
différentes.  En  vous  parlant  de  l'air,  je  m'étendrai  davantage  sur 
ce  sujet.  Le  peu  que  je  vous  en  ai  dit  vous  démontre  toute  l'im- 

I .  Le  gaz  protoxyde  d'azote  partage  cette  propriété  avec  l'oxygène;  on  verra  pins 
tant  que  ce  n'est  qu'une  conséquence  de  la  décomposition  du  gaz. 
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portance  de  l'oxygène  ;  aussi  les  chimistes  l'ont-ils  choisi  comme 
l'unité  à  laquelle  ils  rapportent  tous  les  éléments  de  leurs  calculs. 
Il  est  de  tous  les  corps  le  plus  important ,  non-seulement  par  les 
fonctions  auxquelles  il  participe,  mais  aussi  par  sa  grande  abon- 
dance dans  la  nature.  Cette  enveloppe  de  60  kilomètres,  qui  en* 
toure  le  globe  terrestre  et  qu'on  appelle  atmosphère,  est  formée 
pour  x  d'oxygène.  Les  £  du  poids  de  l'eau  qui  recouvre  la  surface 
de  la  terre  sont  de  l'oxygène,  sans  compter  l'énorme  quantité 
qu'elle  tient  en  dissolution  ;  la  moitié  du  poids  des  êtres  vivants, 
et  à  peu  près  de  tout  ce  qui  constitue  la  croûte  terrestre,  est  en- 
core de  l'oxygène.  Doit-on  s'étonner  de  cette  profusion,  quand  on 
pense  que  ce  gaz  est  destiné  à  être,  pour  ainsi  dire,  la  pierre 
angulaire  de  tous  les  phénomènes  chimiques  qui  s'accomplissent 
sans  cesse  dans  la  nature  *  ! 

Jusqu'à  présent,  l'oxygène  pur  n'a  pas  encore  reçu  d'applica- 
tions. On  l'a  proposé  pour  combattre  le  choléra  et  certaines  mala- 
dies nerveuses  ;  mais  je  ne  sache  pas  que  la  généralité  des  méde- 
cins en  fasse  grand  cas  comme  médicament ft. 

Il  y  aurait  un  beau  problème  à  résoudre  :  ce  serait  d'obtenir 
l'oxygène  à  bon  marché  et  de  le  condenser  pour  les  besoins  de 
l'industrie.  La  chaleur  est  un  des  instruments  les  plus  importants 
entre  les  mains  de  l'industriel.  Plus  la  chaleur  sera  énergique, 
plus  l'instrument  sera  utile.  Les  machines  soufflantes  sont  là  pour 
l'attester.  Ces  appareils  ne  font  que  condenser  l'oxygène,  mais  de 
l'oxygène  mêlé  à  une  grande  quantité  d'un  autre  gaz,  qui  loin  de  la 
favoriser  contrarie  la  combustion.  Cependant ,  malgré  cet  obstacle, 
vous  savez  tous  qu'au  moyen  d'une  forge  on  ramollit  le  fer  de  telle 
sorte  qu'il  devient  souple  au  marteau,  ce  qui  prouve  la  puissance 
calorifique  de  l'oxygène  condensé  ;  les  forges  ne  sont  donc  que 
des  appareils  de  condensation.  Pour  vous  édifier,  voyez  ce  que  je 
puis  faire  avec  une  machine  soufflante  d'une  très-petite  dimension 
que  l'on  appelle  chalumeau.  Ce  n'est  qu'un  tube  effilé  s  ;  quand 
on  y  souffle  on  y  condense  l'air,  car  l'ouverture  par  où  l'air  sort 
est  beaucoup  plus  petite  que  celle  par  où  il  entre.  Or,  si  avec 

i.  D'après  des  expériences  faites  par  MM.  Schoenbein,  Marignac,  De  la  Rive, 
Freray,  Becquerel  fils,  l'oxygène  acquiert,  sons  l'influence  de  l'électricité  ,  des  pro- 
priétés toutes  nouvelles.  Pour  donner  un  exemple ,  il  suffira  de  dire  qu'il  devient 
absorbable  par  le  mercure  et  l'argent. 

2  D'après  les  observations  de  M.  Duroy,  il  parait  que  l'oxygène  pur  respiré  après 
l'inhalation  de  chloroforme  fait  disparaître  tous  les  inconvénients  qui  suivent  l'ap- 
plication de  cet  anesthésique. 

3.  On  donne  au  chalumeau  une  forme  particulière  pour  en  rendre  l'usage  pins 
commode.  La  forme  de  la  fig.  10  est  celle  que  l'on  préfère  d'ordinaire.  L'appareil  se 
compose  de  quatre  pièces.  Le  tube  1 1  dont  l'extrémité  ouverte  est  destinée  à  être 
I.  3 
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cet  appareil  je  souffle  horizontalement  sur  la  flamme  d'une  lampe 
à  esprit-de-vin ,  je  forme  un  jet  que  Ton  appelle  dard  ;  son  extré- 
mité, quoique  très-chaude  sans  doute,  ne  l'est  pas  assez  pour 
fondre  le  bout  d'un  fil  en  platine  ayant  un  demi-millimètre  d'é- 
paisseur ;  mais  si ,  au  lieu  de  souffler  avec  ma  bouche,  je  souffle 
avec  une  vessie  pleine  d'oxygène,  le  fil  en  platine  fondra  facile- 
ment, et  un  globule  de  ce  métal 
se  formera  à  son  extrémité.  Voyez, 
en  effet,  cette  vessie  remplie 
d'oxygène  (fig.  H)  et  à  laquelle 
est  appliqué  un  tube  métallique 
Fig-  **•  à  ouverture  capillaire.  Si  j'ouvre 

le  robinet  r  et  qu'en  même  temps  je  comprime  la  vessie,  je  force 
l'oxygène  à  sortir  par  l'extrémité  du  tube  s.  En  dirigeant  ce  cou- 
rant sur  la  flamme  a  d'une  lampe  à  esprit  de  vin,  je  produis  un 
dard  qui  frappe  le  bout  du  fil  en  platine,  et  le  fait  fondre. 

Cette  expérience,  quoique  très-simple,  suffit  pour  démontrer 
tout  le  parti  que  l'on  tirerait  de  l'oxygène,  si  l'on  pouvait  le  con- 
denser à  bon  marché  * .  Il  y  en  a  une  source  intarissable  dans  l'air  ; 
il  y  en  a  une  autre  non  moins  intarissable  dans  l'eau  ;  mais  les 
procédés  pour  l'en  extraire  sont  trop  coûteux.  Voilà  toute  la  diffi- 
culté du  problème. 

L'histoire  chimique  de  l'oxygène,  telle  que  je  viens  de  la  faire, 
vous  paraîtra  bien  courte  ;  aussi  je  dois  vous  dire  que  c'est  à 
peine  si  je  l'ai  abordée.  Il  ne  peut  pas  en  être  autrement,  car 

placée  dans  la  bouche  :  la  chambre  c  qui  doit  contenir  une  partie  de  l'humidité  que 
la  bouche  introduit  avec  l'air;  l'ajoutage  a  que  l'on  appelle porle-vent   et  le  bout  b 


Fig.  10. 


qui  est  percé  d'un  trou  dont  le  diamètre  varie  suivant  l'effet  que  l'on  veut  produire. 

Cet  instrument,  dont  l'usage  général  chez  les  chimistes  prouve  l'utilité  ,  rend  de 
grands  services  à  ceux  qui  n'ont  pas  de  laboratoire.  Avec  une  lampe ,  avec  quelques 
réactifs  très-peu  coûteux  et  un  chalumeau,  on  peut  faire  une  multitude  d'essais  et 
reconnaître  la  nature  de  tous  les  minéraux. 

Je  ne  saurais  donc  trop  recommander  cet  instrument,  et  en  même  temps  1  ouvrage 
qui  apprend  à  le  manier  :  De  l'emploi  du  chalumeau  dan»  les  analyie*  chimiquet 
et  let  détermination*  minéralogiques ,  par  M.  Berzelius. 

t.  M.  Boussingault  a  déjà  fait  un  grand  pas  pour  atteindre  ce  résultat.  (Voir  le- 
çon 14.) 


l'oxygène  étant  le  premier  corps  que  nous  étudions,  nous  ne  pou- 
vons examiner  son  action  sur  les  autres  corps  que  nous  ne  con- 
naissons pas  encore  ;  mais  son  histoire  se  déroulera  à  mesure  que 
nous  avancerons,  et  bientôt  nous  le  verrons  commencer  son  rôle 
important  par  la  manière  dont  il  se  comporte  avec  l'hydrogène. 

Je  vous  ai  dit  incidemment  que  l'eau  contient  environ  ^d'oxy- 
gène ;  le  reste  est  de  l'hydrogène.  A  ce  seul  titre,  vous  comprenez 
combien  ce  dernier  corps  doit  nous  intéresser.  Comment  ] 'isole- 
rons-nous ?  Mettons  dans  un  tube  o  en  fer,  en  porcelaine  ou  en 
grès  plusieurs  faisceaux  de  Bl  de  fer  assez  fin  ;  adaptons  à  l'une 
des  extrémités  du  tube  une  cornue  C  contenant  de  l'eau  ;  à  l'autre 
extrémité,  un  tube  abducteur  T  à  deux  branches  (fig.  12}  :  posons 


Fig.  lï. 

«t  appareil  sur  un  fourneau  long  à  réverbère  F  ;  faisons  en  sorte 
lue  le  tube  abducteur  T  plonge  dans  l'eau  et  que  son  extrémité 
s'engage  sous  un  têt  à  gaz  dans  une  terrine  contenant  de  l'eau.  Si 
l'on  chauffe  graduellement  le  tube  o  jusqu'à  l'incandescence,  et 
qu'alors  on  fasse  entrer  en  ébullition  l'eau  de  la  cornue  C,  on  verra 
un  gaz  se  dégager  en  abondance  à  l'extrémité  du  tube  T.  Après  en 
avoir  perdu  les  premières  portions,  on  le  recueille  dans  des  éprou- 
vettes.  Ce  gai  est  de  l'hydrogène. 

De  ce  que  i'eau  se  décompose  lorsqu'elle  passe  sous  forme  de 
vapeur  sur  du  fer  incandescent,  et  quo  l'hydrogène  seul  devient 
libre,  il  faut  conclure  que  le  fer  a  la  propriété,  dans  ces  circon- 
stances, de  lui  enlever  son  oxygène  ;  dès  lors  le  fer  deviendra  un 
«yde.  Si,  en  effet ,  l'expérience  finie,  l'on  examine  le  contenu  du 


tube  o,  on  lui  trouve  un  aspect  nouveau  ;  ce  n'est  plus  du  fer,  mais 
une  combinaison  d'oxygène  et  de  fer.  Nous  pouvons  donc  nous 
expliquer  le  phénomène  par  cette  équation  : 

4HO  +  3Fe=  Fe*0*    +4H 

e™.  r»,      osjtfadefU.    HïdKjSM. 

Cette  formule  nous  montre  qu'un  litre  d'eau  peut  en  fournir  en- 
viron 1235  de  gaz  hydrogène. 

Ce  procédé  de  préparation  n'est  pas  compliqué  ;  cependant  on 
lui  en  préfère  un  autre  qui  est  encore  plus  simple  :  on  met  de  la 
tournure  de  fer  ou  de  la  grenaille  de  zinc  dans  un  flacon  à  deux 
tubulures  ;  à  l'une  d'elles,  on  ajuste  un  tube  recourbé,  et  à  l'autre 
un  bouchon  portant  un  tube  droit  surmonte  d'un  entonnoir.  Ce 
dernier  tube  doit  être  assez  long  pour  arriver  presqu'au  fond  du 
flacon.  Voici  l'appareil  (fig.  43)  : 

Je  verse,  par  l'entonnoir  e,  assez  d'acide  sulfurique,  étendu  de 
ku'U  fois  son  poids  d'eau,  pour  que  le  flacon  F  en  soit  à  moitié 


Fig.   (3. 

rempli.  Bientôt  l'hydrogène  va  se  dégager  par  l'extrémité  du  tube 
abducteur  t;  je  perds  les  premières  portions,  ensuite  je  recueille 
le  gaz  par  les  moyens  ordinaires.  On  voit  que  ce  procédé  est  beau- 
coup plus  commode  que  le  précédent;  il  marche  tout  seul,  pour 
ainsi  dire  ;  mais  d'une  autre  part,  il  n'est  pas  aussi  facile  à  expli- 
quer. 

L'acide  sulfurique,  mis  en  contact  avec  de  l'eau,  ne  la  décom- 
pose pas;  le  zinc  non  plus  ;  réunis,  ils  la  décomposent  immédia- 
tement. Des  deux  éléments  qui  constituent  l'eau,  un  seul  (l'hydro- 
gène) est  rendu  libre;  l'autre  (l'oxygène)  se  6xe;  commente!  où 
selîxe-t-il?Si  l'on  évapore  le  liquide  contenu  dans  le  flacon  où  l'on 
aura  dégagé  de  l'hydrogène,  on  obtiendra  un  corps  cristallisé  qui 
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renferme  un  équivalent  d'oxyde  de  zinc,  et  un  équivalent  d'acide 
sulfurique  :  c'est  un  véritable  sel  formé  par  suite  de  Faction  réci- 
proque des  différentes  substances.  Pour  bien  discuter  le  phéno- 
mène, représentons-nous  ce  sel  par  sa  formule  :  ZnO,  SO*  ;  elle 
nous  dit  que,  sous  l'action  simultanée  de  l'acide  et  du  métal ,  l'eau 
s'est  dédoublée  en  ses  éléments  ;  l'oxygène  a  oxydé  le  métal ,  l'hy- 
drogène s'est  dégagé  :  l'oxyde,  se  trouvant  en  présence  d'un  acide, 
s'y  est  combiné  pour  former  un  sel.  Je  résume  tout  ce  raisonne- 
ment dans  l'équation  :  Z  n  +  S  0  *  H  0  =  Z  n  0,  S  0  *+ H.  Pourquoi 
l'eau  s'est-elle  décomposée  sous  la  double  influence  du  métal  et  de 
l'acide?  L'observation  a  démontré  que  lorsque  plusieurs  corps 
sont  en  présence,  ils  tendent  toujours  à  satisfaire  leurs  affinités  et 
à  former,  par  conséquent,  des  combinaisons  plus  stables;  en 
d'autres  termes,  les  molécules  des  corps,  mises  en  mouvement 
par  l'ensemble  des  forces  chimiques,  tendent  à  se  mettre  en  équi- 
libre. Dans  le  cas  actuel,  le  zinc,  qui  a  de  l'affinité  pour  l'oxygène, 
tend  à  former  un  oxyde  ;  l'acide  sulfurique  tend  à  se  combiner  à 
cet  oxyde  :  ces  deux  tendances  réunies  suffisent  pour  décomposer 
l'eau.  On  les  qualifiait  autrefois  par  le  nom  d'affinités  ou  de  forces 
prédisposantes.  Quoi  qu'il  en  soit ,  bien  d'autres  métaux  ne  se 
seraient  pas  comportés  comme  le  zinc,  attendu  que  leur  affinité 
pour  l'oxygène  n'aurait  pas  été  aussi  grande. 

n  y  a  une  contradiction  apparente  entre  l'expérience  et  l'équa- 
tion :  ici  nous  ne  voyons  figurer  qu'un  équivalent  d'eau,  et  si  par  les 
méthodes  connues,  on  en  calcule  la  quantité  pondérale,  on  la  trou- 
vera bien  moindre  que  celle  employée  dans  l'expérience.  Pourquoi 
cet  excès?  dans  l'action  mutuelle  des  différentes  substances ,  il  se 
forme  du  sulfate  de  zinc  :  or,  s'il  ne  trouvait  pas  assez  d'eau  pour 
s'y  dissoudre  à  mesure  qu'il  se  forme,  ce  sel  adhérerait  à  la  sur- 
face du  métal  et  formerait  une  espèce  d'enduit  ;  dès  lors  le  contact 
entre  le  métal  et  les  autres  corps  n'existant  plus,  l'action  s'arrête- 
rait. Un  excès  d'eau  est  donc  nécessaire. 

Enfin ,  pour  décomposer  un  litre  d'eau  et  obtenir  environ  4235 
litres  d'hydrogène,  il  faudra,  d'après  cette  équation,  employer  5k  5 
d'acide  sulfurique  concentré,  et  3k  6  de  zinc. 

On  peut  encore  préparer  l'hydrogène  par  la  décomposition  de 
l'eau,  sans  avoir  recours  ni  à  l'acide  sulfurique  ni  à  un  métal  ;  il 
suffit  de  diriger  de  la  vapeur  d'eau  sur  du  charbon  incandescent  ; 
on  obtient  ainsi  un  mélange  d'acide  carbonique  et  d'hydrogène  : 
en  effet , 

2H0  +  C  =  CO*   +  2H 

Eau.     Carbone.      Acide    Hydrogène . 
carbouique. 
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En  forçant  le  mélange  gazeux  à  traverser  une  couche  de  chaux 
caustique  avant  d'arriver  au  gazomètre,  l'acide  carbonique  est 
absorbé  entièrement  et  l'hydrogène  reste  seul. 

L'hydrogène  recueilli  sur  l'eau  est  toujours  mélangé  ;  je  vous 
en  ai  dit  ailleurs  la  raison.  Pour  l'avoir  pur  il  faut  le  recueillir  sur 
le  mercure.  Ce  gaz  est  incolore,  et  lorsqu'il  est  chimiquement  pur, 
il  est  inodore  :  mais  ordinairement,  il  a  une  odeur  particulière  due 
à  la  présence  de  quelques  traces  d'une  matière  étrangère.  Jusqu'à 
présent  on  n'a  pu  parvenir  à  liquéfier  l'hydrogène;  sa  densité  com- 
parée à  celle  de  l'air  est  de  0,0692  :  un  litre  pèse  0^089*8,  me- 
suré à  la  température  de  0,  la  hauteur  du  baromètre  étant  de 76«-D. 
Désormais  ces  deux  conditions  seront  exprimées  de  la 
façon  suivante  m>  circonstances  normales  de  tem- 
pérature et  de  pression. 

L'hydrogène  est  le  plus  léger  de  tous  les  gaz  :  il 
pèse  seize  fois  moins  que  l'oxygène  et  quatorze  fois 
et  demie  moins  que  l'air.  Je  vais  vous  prouver  sa 
grande  légèreté,  après  que  je  vous  aurai  montré  qu'il 
brûle  avec  une  flamme  peu  lumineuse.  Vous  voyez 
cet  appareil  (fig.  M)  ;  il  dégage  de  l'hydrogène  par  le 
tube  effilé  a;  si  j'approche  une  bougie  de  l'ouverture 
de  ce  tube  vous  verrez  le  gaz  s'enflammer  et  brûler 
comme  une  bougie  ordinaire,  à  l'intensité  près.  Main- 
tenant que  vous  connaissez  la  nature  inflammable  de 
îe,  il  me  sera  facile  de  vous  prouver  combien  il  est  léger. 
(fig.<5)  :  je  puis  y  intro- 


l'hydro. 
Cette  éprouvette  A  est  rempli 
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duire  une  bougie  allumée  sans  que  rien  d'extraordinaire  se  mani- 
feste. Cette  autre  éprouvette  H  (  fig.  4  6  )  est  remplie  d'hydrogène  ;  je 

l'embouche  rapidement  avec  celle  rem- 
plie d'air,  puis  j'approche  à  l'ouverture 
de  cette  dernière  une  bougie  allumée 
(fig.  4  7)  ;  vous  en  verrez  sortir  une  flam- 
me très-peu  intense,  et  vous  entendrez 
une  faible  détonation.  Si  j'ai  pu,  avec 
tant  de  facilité,  déplacer  l'air  à  l'aide 
de  l'hydrogène,  cela  tient  évidemment 
à  ce  que  ce  gaz  est  beaucoup  plus  léger 
que  l'air.  Vous  pouvez  au  reste  faire 
un  essai  qui  vous  édifiera  complète- 
ment sur  cette  propriété  de  l'hydro- 
gène ;  remplissez  de  ce  gaz  une  vessie 
à  laquelle  soit  adapté  un  robinet; 
ajoutez  à  celui-ci  un  tube  d'un  petit 
diamètre  ;  plongez-en  l'extrémité  dans 
de  l'eau  de  savon,  et  après  l'avoir  re- 
tirée tournez  un  peu  le  robinet  et 
Fig-  *7-  pressez  légèrement  la  vessie  :  vous 

ormerez  ainsi  une  bulle  de  savon  à  l'extrémité  du  tube  ;  mais  lors- 
que cette  bulle  se  détachera,  au  lieu  de  tomber  elle  s'élèfera  très- 
rapidement  dans  l'air.  Enfin  pour  dernier  exemple  je  vous  citerai 
les  aérostats  qui  sont  chargés  avec  de  l'hydrogène  *  ;  tout  le 
monde  sait  que  plus  leur  diamètre  est  grand,  plus  ils  emportent 
avec  eux  des  poids  considérables. 

On  vient  de  voir  que  l'hydrogène  est  un  gaz  inflammable  :  il 
s'enflamme  parce  qu'il  se  combine  avec  l'oxygène  qu'il  trouve 
dans  l'air  :  par  cela  même  qu'il  est  inflammable  il  est  combus- 
tible et  doit  agir  tout  autrement  que  l'oxygène  qui  est  un  gaz 
comburant.  Ainsi  les  corps  incandescents  plongés  dans  l'oxygène 
se  ravivent  ;  plongés  dans  l'hydrogène,  ils  s'éteignent.  En  effet 
si  l'on  introduit  une  bougie  dans  une  éprouvette  pleine  d'hydro- 
gène tenue  verticalement  l'ouverture  en  bas,  elle  s'y  éteint,  bien 
que  les  premières .  couches  de  gaz  qu'elle  a  rencontrées  se  soient 
enflammées  ;  mais  cela  est  dû  à  ce  qu'elles  se  trouvaient  en  con- 
tact avec  l'air. 

Expliquons  maintenant  ce  bruit,  cette  espèce  de  détonation  qui 
se  fait  entendre  toutes  les  fois  que  l'on  enflamme  de  l'hydrogène. 
Nous  avons  dit  que  ce  gaz  s'enflamme  parce  qu'il  se  combine  avec 


1.  On  se  sert  aussi  de  gaz  à  éclairage. 
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l'oxygène  de  l'air  :  ajoutons  que  le  résultat  de  cette  combinaison 
est  de  l'eau  ;  au  moment  où  ce  corps  se  forme ,  sa  température 
«st  très-élevée ,  par  conséquent  sa  vapeur  se  dilate  de  telle  sorte 
qu'elle  occupe  un  espace  beaucoup  plus  considérable  que  celui  des 
deux  gaz  séparés  ;  mais  à  cette  grande  expansion  de  la  vapeur 
succède  la  condensation  par  suite  du  refroidissement,  et  l'eau 
devient  liquide.  Or  si  le  volume  de  l'eau,  dans  les  conditions  nor- 
males de  température  et  de  pression,  est  \  250  fois  moindre  que 
celui  de  sa  vapeur,  que  deviendra-t-il  lorsque  cette  vapeur  sera 
chauffée  à  la  température  de  l'incadescence?On  conçoit  donc  que 
lorsque  de  l'hydrogène  mêlé  avec  de  l'oxygène  brûle  tout  à  coup, 
il  se  forme,  après  une  grande  expansion,  un  vide  où  l'air  ambiant 
«e  précipite  avec  fracas.  Du  reste,  ce  phénomène  n'est  pas  une 
propriété  exclusive  de  l'hydrogène,  il  a  lieu  toutes  les  fois  qu'une 
brusque  condensation  succède  à  une  grande  dilatation  et  récipro- 
quement. Le  bruit  du  tonnerre  n'est  qu'un  phénomène  de  ce  genre  : 
cette  immense  étincelle  électrique,  que  nous  appelons  l'éclair, 
comprime  tout  à  coup  l'air  atmosphérique  qu'elle  traverse  ;  l'air  se 
dilate  aussitôt  avec  autant  d'énergie  qu'il  a  été  comprimé  et  pro- 
duit une  détonation.  Au  reste  il  n'est  pas  nécessaire  de  chercher 
des  exemples  loin  de  nous  ;  toutes  les  fois  que  vous  ouvrez  brus- 
quement une  boîte  dont  le  couvercle  ferme  hermétiquement,  vous 
entendei  un  bruit  parfois  considérable  :  c'est  qu'en  soulevant  avec 
vivacité  le  couvercle  vous  raréfiez  l'air  et  faites  une  espèce  de 
vide  :  dans  ce  cas  l'air  ambiant  s'y  précipite  et  occasionne  du 
bruit.  Retirez-vous  doucement  votre  couvercle ,  il  n'y  aura  plus 
de  bruit,  parce  qu'il  n'y  aura  ni  dilatation  ni  condensation  subites. 

La  détonation  de  l'hydrogène  dont  nous  venons  d'expliquer  la 
cause  immédiate  peut  devenir  un  danger  véritable  pour  l'opéra- 
teur. Supposez  en  effet  que  dans  un  flacon  d'un  tiers  de  litre,  il  y 
ait  un  mélange  d'une  mesure  ou  d'un  volume  d'hydrogène,  et  de 
deux  volumes  et  demi  d'air  ordinaire  :  si  l'on  y  met  le  feu  en  ap- 
prochant une  bougie  de  l'ouverture,  après  en  avoir  ôté  le  bouchon, 
il  y  aura  détonation  et  le  flacon  pourra  même  voler  en  éclats  ;  il  y 
volerait  même  certainement  si  le  mélange  était  formé  d'un  volume 
d'hydrogène  et  de  deux  volumes  d'oxygène  ;  dans  ce  cas  l'expan- 
sion serait  encore  plus  grande  relativement  à  la  masse  et  il  y  au- 
rait plus  de  danger. 

II  faut  donc  lorsqu'on  prépare  de  l'hydrogène,  éviter  soigneu- 
sement cette  sorte  de  mélanges,  qu'on  appelle,  avec  raison,  mé- 
langes détonants.  Il  y  a  un  instant,  je  vous  ai  fait  voir  comment 
l'hydrogène  brûle  avec  une  flamme  faible  :  vous  devez  vous  sou- 
venir que  j'ai  approché  une  bougie  de  l'ouverture  par  où  le  gaz 
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sortait  ;  tout  s'est  passé  régulièrement.  Mais  si  j'avais  fait  cette 
expérience  vingt  minutes  ou  une  demi-heure  plus  tôt,  comme 
l'intérieur  de  l'appareil  aurait  encore  contenu  de  l'air,  le  flacon 
aurait  été  probablement  brisé,  et  ses  débris  lancés  avec  violence 
auraient  pu  nous  blesser. 

N'oubliez  donc  pas,  que  les  appareils  dans  lesquels  on  prépare 
l'hydrogène  étant  remplis  d'air r  il  s'y  forme  au  commencement  de 
l'expérience  un  mélange  explosif.  Ne  recueillez  jamais  l'hydrogène 
que  longtemps  après  que  le  dégagement  a  commencé  ;  non-seule- 
ment parce  que  le  gaz  serait  impur,  mais  parce  qu'il  constituerait 
un  mélange  explosif  auquel  une  étincelle,  un  fourneau  allumé  ou 
une  bougie  peuvent  mettre  le  feu.  Ne  l'oubliez  pas  non  plus,  sur- 
tout quand  vous  voudrez  faire  brûler  l'hydrogène  à  la  sortie  de  son 
appareil  générateur;  car  dans  ce  cas  il  n'y  aurait  pas  seulement 
à  redouter  les  éclats  du  verre,  mais  encore  les  projections  de  l'acide. 

Bien  que  la  flamme  de  l'hydrogène  soit  des  plus  faibles,  elle 
n'en  est  pas  moins  une  des  plus  chaudes.  Cela  étonne  d'autant 
plus  que  d'habitude  l'on  mesure,  par  la  pensée,  la  chaleur  d'un 
corps  incandescent  d'après  son  éclat  ;  mais  la  vivacité  d'une  flamme 
tient  aux  corps  solides  qui  s'y  trouvent.  Imaginez  qu'un  bec  circu- 
laire à  gaz  ordinaire  soit  alimenté  par  de  l'hydrogène.  La  faculté 
éclairante  de  cette  flamme  sera  si  faible  qu'à  peine  vous  distin- 
guerez un  objet  à  quelques  pas  d'elle  :  plongez-y  un  anneau  en 
toile  de  platine ,  ayant  le  même  diamètre  et  la  même  hauteur 
que  la  flamme,  bientôt  il  se  produira  un  éclat  éblouissant  supé- 
rieur même  à  celui  du  gaz  à  éclairage.  Cet  éclat  est  dû  à  l'incan- 
descence du  platine  chauffé  par  la  chaleur  que  la  flamme  de  l'hy- 
drogène lui  communique.  Une  toile  d'amianthe,  ou  toute  autre 
matière  fixe ,  produirait  un  effet  analogue. 

Si  l'hydrogène  donne  une  flamme  très-chaude  quand  il  brûle 
dans  l'air,  il  en  donne  encore  une  plus  chaude  lorsqu'il  brûle  dans 
l'oxygène  ;  on  est  ainsi  parvenu  à  fondre  des  corps  réfractaires  à 
nos  foyers  les  plus  puissants.  Le  fer,  qui  dans  nos  forges  ne  peut 
que  se  ramollir  ;  le  quartz  et  le  platine ,  que  les  foyers  les  plus 
énergiques  n'ont  jamais  pu  entamer,  fondent  très-bien  si  on  les 
chauffe  avec  une  flamme  provenant  d'un  mélange  d'oxygène  et 
d'hydrogène.  Par  ce  moyen  M.  Gaudin  a  construit  de  petits  mi- 
croscopes dont  les  lentilles  n'ont  rien  à  craindre  de  la  part  de 
l'air  humide,  attendu  qu'elles  sont  en  quartz  fondu. 

L'hydrogène  étant  un  gaz  combustible  ne  peut  pas  être  respi- 

rable,  car  le  but  principal  de  la  respiration  est  d'introduire  dans 

l'économie  un  corps  comburant  qui  doit  brûler  certains  principes, 

et  produire  ainsi  une  grande  partie  de  la  chaleur  nécessaire  à  la 

i.  3. 
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vie.  La  respiration  exige  donc  un  gaz  comburant  et  non  combus- 
tible. Voilà  pourquoi  rien  n'est  respirable  que  l'oxygène ,  car  lui 
seul  est  comburant. 

L'hydrogène  bien  qu'impropre  à  la  respiration  n'est  pas  délétère, 
ainsi  qu'on  l'a  cru  dans  un  temps  ;  il  peut  asphyxier,  mais  n'em- 
poisonne pas.  Cependant,  il  y  a  quelques  années,  un  chimiste  an- 
glais expérimenta  sur  lui-même  pour  savoir  jusqu'à  quelle  limite 
on  pouvait  respirer  impunément  l'hydrogène  :  l'expérience  était  à 
peine  commencée  qu'il  fut  saisi  d'un  malaise  général  et  une  stu- 
péfaction complète  se  déclara  bientôt  :  au  bout  de  quelques  heures 
il  mourut  victime  de  son  imprudence.  Imprudence  ai-je  dit,  car 
d'autres  expérimentateurs  ont  respiré  de  l'hydrogène  sans  consé- 
quences funestes ,  probablement  parce  qu'ils  se  sont  arrêtés  à 
temps.  Pilatre  de  Rosier  fut  assez  téméraire  pour  aspirer  un  mé- 
lange détonant,  qu'il  enflamma  en  Yexpirant.  Il  en  fut  quitte,  ainsi 
qu'il  le  dit  lui-même ,  pour  une  commotion  douloureuse  surtout 
dans  la  bouche. 

L'équivalent  de  l'hydrogène  est  12,50,  celui  de  l'oxygène 
étant  400.  Son  signe  chimique  est  H.  Comparé  aux  autres  équiva- 
lents, celui  de  l'hydrogène  est  le  plus  faible.  Peut-être  est-ce  cette 
particularité,  et  l'accord  approximatif  de  quelques  faits,  qui  déter- 
minèrent Prout,  chimiste  anglais,  à  proposer  comme  unité  l'équi- 
valent de  l'hydrogène  à  la  place  de  celui  de  l'oxygène  :  d'après 
lui,  tous  les  équivalents  des  corps  simples  n'étaient  ou  ne  devaient 
être  que  des  multiples  de  celui  de  l'hydrogène  ;  dans  ce  cas,  les 
nombres  proportionnels  devenaient  moins  compliqués ,  et  les  cal- 
culs beaucoup  plus  faciles.  Cette  hypothèse  convenait  probable- 
ment aux  idées  théoriques  de  son  inventeur  ;  car,  pour  la  sou- 
tenir, il  interpréta  à  sa  guise  les  analyses  de  ses  devanciers,  et  il 
en  tira  une  loi  qui  fut  énoncée  en  ces  termes  :  Les  équivalents  des 
corps  simples  sont  des  multiples  de  l'équivalent  de  V hydrogène. 

Cette  loi  fut  bientôt  abandonnée  par  les  chimistes  du  continent  ; 
mais  quelques-uns  en  avaient  gardé  le  souvenir ,  parce  qu'elle 
renfermait  une  pensée  attrayante.  Est-il,  en  effet,  rien  de  plus 
beau  et  de  plus  commode  à  la  fois  que  d'imaginer  la  nature  mul- 
tipliant les  corps  par  de  simples  moyens  de  condensation.  D'un 
autre  côté,  les  faits  qui  démentaient  cette  loi  n'étaient  pas  tellement 
irrévocables  qu'il  fût  inutile  de  les  constater  :  M.  Dumas,  muni 
d'instruments  qui  rendent  les  procédés  analytiques  plus  rigoureux, 
se  souvint  de  l'hypothèse  de  Prout,  et  tenta  une  nouvelle  détermi- 
nation des  équivalents  du  carbone  et  de  l'hydrogène.  Ses  expé- 
riences ayant  été  favorables  à  l'hypothèse  ,  plusieurs  chimistes 
s'appliquèrent  à  la  vérification  d'autres  équivalents ,  et  aujour- 
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d'bui,  plusieurs  de  ceux-ci  représentent  si  bien  des  multiples 
exacts  de  celui  de  l'hydrogène ,  que  si  la  loi  du  chimiste  an- 
glais n'est  pas  vraie  pour  tous  les  62  corps  simples  connus,  elle 
Test  du  moins  pour  bon  nombre  d'entre  eux.  D'ailleurs,  ainsi  que 
le  pense  M.  Regnault ,  si  quelques  corps  simples  satisfont  seuls  à 
la  loi ,  il  serait  possible  que  d'autres  fussent  des  multiples  de 
l'équivalent  d'un  ou  plusieurs  autres  corps;  ou  bien  encore,  il 
pourrait  se  faire  que  certains  équivalents  représentassent  une 
somme  composée  de  multiples  de  l'équivalent  de  l'hydrogène  et 
d'autres  corps  à  la  fois. 

Ce  qu'il  y  a  de  certain  ,  c'est  que  parmi  les  corps  récemment 
étudiés  à  ce  point  de  vue ,  l'on  en  trouve  9  qui  satisfont  pleine- 
ment à  la  loi  de  Prout.  Dans  la  liste  générale  des  équivalents ,  on 
en  trouve  qui  y  satisfont  à  leur  tour;  mais  comme  la  coïnci- 
dence pourrait  être  fortuite,  il  nous  paraît  sage  d'attendre  de  nou- 
velles constatations  pour  la  consacrer.  Nous  inscrivons  au  tableau 
ci-dessous  les  corps  dont  l'équivalent  peut  être  exprimé  par  un 
chiffre  très -simple  dès  qu'on  le  rapporte  à  celui  de  l'hydrogène 
pris  pour  unité. 

Équivalents  rapportés  à  Équivalente  rapporté» 
celui  de  l'hydrogène  à  celui  de  l'oxygène 
pris  pour  unité.  pris  pour  unité. 

Hydrogène 4 0,12,5 

Carbone 6 0,75 

Oxygène 8 4,00 

Azote 44 4,75 

Soufre 46 2,00 

Calcium 20 2,50 

Fer 28 3,50 

Phosphore 32 4,00 

Arsenic 75 9,37,5 

Bien  que  les  chimistes  du  xvie  siècle  aient  entrevu  l'hydro- 
gène, ses  propriétés  n'ont  été  bien  étudiées  qu'en  1766  par  le 
célèbre  Cavendish  ;  depuis  cette  dernière  époque  seulement  l'on 
a  songé  à  tirer  parti  de  sa  grande  légèreté  pour  les  aérostats. 
Si  l'application  de  ce  gaz  à  la  locomotion  aérienne  n'avait  qu'un 
but  futile  d'amusement ,  je  ne  vous  en  parlerais  pas  ;  mais  elle 
peut  être  utile,  et  à  ce  titre ,  je  dois  vous  en  entretenir.  Des  phy- 
siciens célèbres  se  sont  fait  transporter  dans  les  airs  pour  faire 
des  observations  scientifiques.  A  la  bataille  de  Fleurus ,  au  siège 
de  Mayence ,  on  a  lancé  des  aérostats  pour  observer  d'en  haut 
et  de  loin  les  dispositions  de  l'ennemi.  M.  Arago  a  eu  l'idée 
d'employer  des  ballons  attachés  avec  un  fil  de  métal  pour  faire 
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passer  dans  le  sol  l'électricité  des  nuages  et  préserver  ainsi  de 
la  grêle  les  récoltes  ;  enfin ,  on  tente  depuis  longtemps  d'effec- 
tuer la  navigation  aérienne,  c'est-à-dire  de  se  diriger  dans  les  airs. 
Il  faudra  vaincre  de  grands  obstacles  avant  d'arriver  à  la  réalisa- 
tion de  ces  projets  ;  mais  la  découverte  d'un  nouveau  moteur  pour- 
rait d'un  moment  à  l'autre  les  diminuer  considérablement ,  sinon 
les  faire  disparaître.  Quoi  qu'il  en  soit,  si  les  applications  de 
l'hydrogène  n'ont  pas  jusqu'à  présent  répondu  à  l'attente ,  elles 
n'en  ont  pas  moins  été  empreintes  d'un  caractère  sérieux. 

L'enveloppe  qui  forme  un  globe  aérostatique  est  en  taffetas 
rendu  imperméable  par  une  couche  d'huile  siccative  lithargirée. 
Autrefois,  on  se  servait  de  vernis  de  copal.  Récemment  on  a 
essayé,  avec  succès ,  une  étoffe  de  macintosh ,  obtenue  par  l'in- 
terposition d'une  couche  de  caoutchouc  entre  deux  pièces  de 
taffetas.  La  force  ascensionnelle  des  aérostats  augmente  avec  le 
diamètre.  Un  globe  qui  pèserait  3k  4  4,  et  dont  le  diamètre  serait 
de  deux  mètres,  aurait  une  force  ascensionnelle  =  4k  89  ;  elle 
serait  de  27k  65  si  le  globe  pesait  42k  57,  et  si  son  diamètre  était 
de  4  mètres. 

Dans  le  tableau  suivant,  on  peut  voir  cette  progression. 

Force  ascensionnelle 

Diamètre  de  l'aéro-     „  ,  , .  „..  .  par  chaque  mètre 

stat    exprimé    en     Volume     °n    roètres     Kilogramme,  que  le         ^  diamHèt        ex_ 

mètre..  Cubes'  «"  peut  enlever  primée    en     kilo- 


2 4,19. 

4 33,54. 

6 443,40. 

8 268,08. 

40 523,60. 

42 904,78. 


grammes. 

5,03.  .  .  .  2,50 

40,24.  .  .  .  40,00 

4  35,72.  .  .  .  22,62 

324,70.  .  .  .  40,24 

628,32.  .  .  .  62,83 

4085,74.   .  .  .  90,48 


Je  vous  ai  dit  ailleurs  que  pour  obtenir  4235  litres  de  gaz,  la 
théorie  indique  l'emploi  de  5k  5  d'acide  sulfurique ,  et  3k  6  de 
zinc  :  si  au  lieu  de  zinc  on  se  servait  de  fer,  il  en  faudrait  3k  4 1 . 
Or,  l'expérience  prouve  que  3  kilog.  de  fer  et  5  kilog.  d'acide  sul- 
furique fournissent  un  mètre  cube  de  bon  gaz  pour  les  ballons. 
L'expérience  demande  donc  plus  de  matières  premières  que  la 
théorie  ;  mais  celle-ci  n'a  pas  tenu  compte  de  toute  cette  portion 
de  gaz,  que  Ton  doit  laisser  perdre  pour  ne  pas  diminuer  la  force 
ascensionnelle.  Dans  tous  les  cas,  vous  voyez 'qu'en  partant  de 
l'interprétation  de  la  formule,  vous  vous  êtes  considérablement 
approchés  de  ce  que  demande  la  pratique,  et  l'utilité  de  ces  cal- 
culs vous  est  par  cela  même  démontrée. 
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Une  autre  application  de  l'hydrogène ,  dont  profitent  particuliè- 
rement les  physiciens ,  c'est  de  concourir  à  la  production  d'une 
lumière  très-intense,  qu'on  obtient  en  dirigeant  sur  un  prisme  de 
craie  un  jet  de  mélange  détonant  enflammé  :  cette  lumière  porte 
le  nom  de  lumière  de  Drummond.  La  flamme  de  l'hydrogène, 
vous  le  savez,  est  très-faible  ;  elle  ne  l'est  pas  moins  lorsque 
le  gaz  se  trouve  mêlé  avec  de  l'oxygène  :  mais  lorsqu'on  dirige 
un  dard  de  ce  mélange  sur  un  bâton  de  craie,  celle-ci  brille 
d'un  si  vif  éclat  que  l'œil  ne  peut  pas  le  supporter.  On  conçoit 
qu'une  pareille  lumière  rende  possible  l'emploi  du  microscope 
solaire,  pendant  l'absence  du  soleil.  Pour  éviter  toute  espèce  de 
danger  provenant  du  mélange  détonant,  on  a  imaginé  un  chalu- 
meau qui,  mis  en  communication  avec  les  gazomètres  à  oxygène 
et  à  hydrogène,  ne  permet  à  ces  deux  gaz  de  se  mêler  qu'au  mo- 
ment où  ils  sortent  du  bec  pour  aller  frapper  la  craie.  Ce  cha- 
lumeau s'emploie  aujourd'hui  non-seulement  pour  produire  la 
lumière  de  Drummond,  mais  pour  fondre  les  matières  les  plus 
réfractaires  ;  et  comme  l'appareil  est  muni  de  registres,  on  peut  à 
volonté  faire  arriver  des  proportions  différentes  de  ce  gaz,  et 
varier  ainsi  la  température  de  la  flamme.  Pour  les  matières  les 
plus  difficiles  à  fondre,  la  flamme  qui  convient  le  mieux  s'obtient 
par  le  mélange  de  deux  volumes  d'hydrogène  et  un  d'oxygène.  On 
aura  encore  une  lumière  assez  vive  en  plongeant,  ainsi  que  je 
vous  l'ai  dit  ailleurs,  un  anneau  en  fil  de  platine  dans  la  flamme 
de  l'hydrogène.  L'on  est  parvenu  par  ce  moyen  à  produire  un 
éclairage,  qui,  sous  certains  rapports,  surpasse  celui  fourni  par 
le  gaz  ordinaire.  On  a  même  appliqué  l'hydrogène  comme  moyen 
de  chauffage,  à  cause  de  la  forte  chaleur  que  répand  sa  flamme. 
Ce  gaz  est  un  réducteur  par  excellence.  On  s'en  sert  pour  faire  des 
atmosphères  artificielles  non  oxydantes,  et  pour  réduire  les  oxydes 
métalliques. 

Jusqu'à  présent  nous  avons  étudié  l'hydrogène  comme  corps 
isolé  :  il  nous  reste  à  l'examiner  dans  ses  rapports  avec  les  autres 
corps ,  et  comme  nous  ne  connaissons  que  l'oxygène,  ce  sera  la 
combinaison  qu'il  forme  avec  ce  gaz,  ou,  en  d'autres  termes,  l'eau, 
qui  va  fixer  notre  attention.  L'histoire  chimique  de  l'eau  sera  donc 
le  sujet  de  la  prochaine  leçon. 


) 
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Sommai.  —  Composition  de  l'ean  prouvée  par  lasyntbèse  et  par  l'analyse.  —  Ei- 
plication  de  IWimèl»  et  du  l'éhelrupluir:  —  Propriétés  de  l'eao.  —  Faculté 

dissiiivantH  de  ["cm.  —  BolL.iini-atiiiu  de  l'eau.  —  Pierres  genres  et  moyens  de  les 
ru  MU  liai  tic  —  Lv:i|.i''iiluH  .'t  vapurisuli™.  —  Cni'i'S  |'i  re-.atdenl  ou  qui  salli- 
(ii.ni  l'cImlLiliua  de  l'eau.  —  Etat  sphéroidal  des  liqnides.  —  Action  du  platine 
sur  l'eau.  —  Distillation  de  l'eau.  —  Essais  pour  s'assnrer  de  la  pureté  de  l'eau 
ubtUUe  ■  ■  Bnu  natureUes.  —  Difficulté  d'en  (aire  une  classification  systéma- 
tique. —  Eai.  légère.  —  Eau  lourde.  -  Qualité  si  i.r.„  ii-in  ,1'ime  eau  potable. 
-  AuiÉli.-jriLiioo  des  eaoï.  —  Influence  de  l'eau  sur  l'agriculture. 

Messieurs, 
L'hydrogène,  en  brûlant,  forme  de  l'eau.  Rien  n'est  plus  facile 
à  constater.  Voici  un  jet  d'hydrogène  que  j'allume  et  dont  j'empri- 
sonne la  flamme  dans  une  cloche  bien  sèche  (fig.  18).  Les  parois 
de  cette  cloche  se  couvrent  bientôt  d'une  espèce  de  rosée  qui , 
dus  tard  ,  se  convertit  en  gouttelettes  très-distinctes;  au  bout  de 


Fig.  18  '. 
quelque  temps,  ces  gouttelettes  ruissèlent,  et  l'on  pourrait  enfin 
recueillir  de  l'eau  si  l'on  continuait  l'expérience. 

H  est  donc  bien  constaté  que  l'eau  est  le  résultat  de  la  combus- 
tion de  l'hydrogène  ;  mais  ce  gaz,  de  même  que  tous  les  autres 


1.  Le  tnbe  T  qui  est  interposé  entre  Je  tul 

ie  de  dégagement  a  et  le  Bacon  géné- 

râleur  F,  est  rempli  d'une  substance  tres-ai 

ide  d'eau  :  elle  doit  dessécher  l*hy- 

drogene  à  son  passage,  ailn  qu'il  ttemi'urf 

dans  la  cloebe  G  n'y  est  pas  transportée  du 

flacon  par  le  gai  même.  Dans  le  cas 

actuel ,  la  substance  desséchante  est  du  chlori 

ire  de  calcium  Bpongieui. 
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corps,  n'entre  en  combustion  qu'en  se  combinant  avec  l'oxygène; 
d'où  la  conséquence  que  l'eau  est  composée  d'oxygène  et  d'hydro- 
gène. Ce  raisonnement ,  qui  semble  si  simple,  était  inconnu  des 
anciens  chimistes  ;  ils  considéraient  l'eau  comme  un  corps  élémen- 
taire et  indécomposable,  et  n'avaient  pas  d'idées  précises  sur  le 
phénomène  de  la  combustion  ;  d'ailleurs,  ils  ne  connaissaient  pas 
l'oxygène,  ils  ignoraient  la  nature  de  l'air,  et  les  plus  instruits 
d'entre  eux  étaient  entraînés  loin  de  la  vérité  par  des  idées 
erronées. 

Ce  ne  fut  que  le  24  juin  4  783  que  Lavoisier  et  Laplace  parvin- 
rent à  combiner  directement  l'hydrogène  avec  l'oxygène  ;  ayant 
obtenu  ainsi  plus  de  49  grammes  d'eau  ils  en  conclurent  que  ce 
liquide  se  compose  exclusivement  de  ces  deux  gaz.  Cependant  il 
était  réservé  à  MM.  Gay-Lussac  et  de  Humboldt  de  démontrer  par 
des  expériences  exactes  et  devenues  à  jamais  célèbres,  que  l'eau 
est  le  résultat  de  la  combinaison  de  deux  volumes  d'hydrogène 
avec  un  volume  d'oxygène  :  en  d'autres  termes ,  que  cent  parties 
d'eau  se  composent  de  : 

44,43  d'hydrogène 
88,87  d'oxygène 


400,00 


Pour  vérifier  ce  fait ,  j'introduis  dans  un  eudiomètre  bien  sec  et 
2  rempli  de  mercure  deux  mesures  exactes  d'hydrogène 

et  une  d'oxygène  ;  je  touche  avec  le  plateau  de  l'élec- 
trophore  la  monture  en  fer  de  l'eudiomètre  ;  l'étincelle 
qui  en  jaillit  se  communique  à  l'intérieur  et  enflamme 
le  mélange  gazeux  ;  le  mercure  ,  d'abord  refoulé ,  re- 
monte immédiatement ,  remplit  l'eudiomètre ,  et  les 
deux  gaz  disparaissent  ;  l'on  verra,  dans  un  instant ,  ce 
qui  se  trouve  à  leur  place. 

Avant  d'aller  plus  loin,  rendons-nous  compte  de  la 
partie  matérielle  de  l'expérience.  D'abord,  qu'est-ce 
que  l'eudiomètre  et  Télectrophore?  Comment,  par  le 
concours  de  ces  deux  instruments,  peut -on  effectuer 
la  combinaison  des  deux  gaz  ?  —  L'eudiomètre ,  dont 
vous  voyez  une  coupe  (fig.  49) ,  est  un  tube  en  verre 
o  à  parois  très-épaisses ,  dont  la  partie  supérieure  est 
fermée  par  une  monture  M  en  fer.  Cette  monture  est 
terminée  à  l'extérieur  par  un  bout  arrondi  6,  et  à 
R&-  i9-  l'intérieur  par  une  petite  tige  t.  A  peu  de  distance  de 
la  monture ,  le  tube  est  traversé  par  une  tige  de  fer  c,  qui  se 
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recourbe  à  l'intérieur  dans  la  direction  de  l'autre  tige  t ,  si  bien 
qu'elles  ne  sont  séparées  que  par  un  espace  de  quelques  mil- 
limètres :  à  l'extérieur ,  cette  tige  prend  la  forme  d'un  crochet , 
auquel  on  attache  une  chaîne  métallique  a  qui  doit  communi- 
quer avec  le  sol.  Supposons  que  ce  tube  renferme  un  mélange 
détonant  :  si  nous  donnons  à  la  partie  supérieure  de  la  monture  M 
une  étincelle  électrique,  elle  s'élancera  de  la  tige  t  à  la  tige  c, 
et  s'écoulera  dans  le  sol  par  la  chaîne  a;  or,  pour  passer  d'une 
tige  à  une  autre,  elle  traverse  nécessaire- 
ment le  mélange  gazeux,  et  comme  la  tem- 
pérature de  l'étincelle  est  assez  élevée  pour 
déterminer  la  combinaison  des  deux  gaz, 
cette  combinaison  a  lieu. 

Examinons  maintenant  de  quelle  manière 
Y électrophore  fournira  l'étincelle  électrique. 

Cet  instrument  (fig.  20)  se  compose  d'un  gâ-   

teau  circulaire  en  résine  enchâssé  dans  du  Fig.  20. 

bois,  et  auquel  est  superposé  un  disque  également  en  bois,  recou- 
vert de  feuilles  d'étain  ;  ce  disque  porte  à  son  centre  un  manche 
en  verre.  Si ,  après  avoir  électrisé  le  gâteau,  en  le  frottant  avec 
une  peau  de  chat ,  je  lui  applique  le  plateau  métallique,  l'électri- 
cité naturelle  de  celui-ci  se  décompose  et  se  distribue,  ainsi  que 

vous  le  voyez  par  la  coupe  (fig.  24  ).  Le  gâteau 
G  étant  négatif,  la  surface  inférieure  du  dis- 
que D  devient  positive,  tandis  que  la  surface 
Fi    21  supérieure  est  négative  ;  si  je  touche  celle-ci 

avec  le  doigt ,  je  fais  écouler  dans  le  sol  son 
électricité,  et  le  disque  reste  surchargé  de  fluide  positif,  qu'il 
abandonne  au  premier  objet  qu'il  rencontre  :  dans  le  cas  qui  nous 
occupe ,  c'est  la  monture  de  l'eudiomètre. 

Un  électrophore  qui  coûte  quelques  francs  rend  dans  quelques 
cas  autant  de  services  qu'une  machine  électrique  qui  en  coûte  des 
centaines  ;  en  effet,  du  moment  où  le  gâteau  résineux  a  été  élec- 
trisé, on  en  peut  tirer  une  infinité  d'étincelles  sans  qu'il  soit  né- 
cessaire de  lui  donner  une  nouvelle  charge  avec  la  peau  de  chat. 
Pour  vous  faire  une  idée  encore  plus  précise  de  la  marche  de  l'é- 
tincelle, il  vous  suffit  de  regarder  la  figure  22. 

L'étincelle  s'élance  du  plateau  sur  la  monture  M ,  jaillit  à  l'ex- 
trémité de  la  tige  t  pour  s'élancer  encore  sur  la  tige  c,  d'où  elle 
s'écoule  dans  le  sol  par  la  chaîne  a. 

Cette  explication  est  suffisante  ;  je  n'y  reviendrai  plus  désormais. 

Nous  avons  donc  vu  disparaître  les  deux  gaz  en  vertu  de  la  cha- 
leur que  l'étincelle  électrique  a  communiquée  à  leur  mélange. 
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Cependant ,   nous   remarquerons  que  les  parois  internes  de  leu- 
diomètre  sont  humides;  preuve  qu'à  la  place  des  deux  gaz  se 


Fig.  K. 

trouve  actuellement  un  liquide.  A  la  vérité,  ce  liquide,  qui  n'est 
autre  que  de  l'eau,  est  en  bien  petite  quantité;  mais  comment 
en  serait-il  autrement?  son  volume  est  deux  mille  fois  plus  petit 
que  celui  du  mélange  gazeux  qui  lui  a  donné  naissance  I  Dans 
notre  expérience,  nous  avons  employé  42  centimètres  cubes 
de  gaz  ;  je  vous  laisse  à  juger  quelle  peut  être  la  masse  de  l'eau 
obtenue. 

Nous  venons  de  faire  une  synthèse;  contre  ion  s- la  par  l'ana- 
lyte.  Avec  de  l'hydrogène  et  de  l'oxygène,  nous  avons  obtenu  de 
l'eau.  En  décomposant  l'eau,  nous  devons  obtenir  les  deux  mêmes 
gaz  et  dans  les  mêmes  proportions.  Nous  avons  déjà  fait  deux 
fois  cette  analyse  par  deux  procédés  différents;  d'abord,  quand 
nous  avons  fait  passer  de  l'eau  en  vapeur  sur  du  fer  incandes- 
cent ;  ensuite,  lorsque  nous  avons  mis  du  zinc  en  contact  avec  de 
l'acide  sulfurique  étendu  ;  dans  les  deux  cas,  l'eau  s'est  décom- 
posée en  ses  éléments;  son  oxygène  s'est  fixé  sur  le  métal, 
et  son  hydrogène  s'est  dégagé.  Si  nous  eussions  pesé  ce  dernier 
gaz  et  tenu  compte  de  l'augmentation  de  poids  du  métal ,  nous 
eussions  vu  que  la  somme  correspondait  au  poids  de  la  quan- 
tité d'eau  décomposée,  c'est-à-dire  que  nous  eussions  fait  une 
analyse. 

Hais  que  de  difficultés  ne  nous  eût-il  pas  fallu  vaincre  '  Heureu- 
sement qu'il  est  un  moyen  plus  simple  de  contrôler  la  synthèse. 
Il  suffit  de  répéter  l'expérience  que  firent  pour  la  première  fois,  il 
y  a  cinquante  ans  et  plus,  Carlisle  et  Nicholson. 

Si  nous  mettons  sur  le  passage  d'un  courant  électrique  une  cer- 
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taine  quantité  d'eau,  rendue  bonne  conductrice  au  moyen  d'un 
peu  d'acide  sulfurique,  nous  la  verrons  se  décomposer  en  ses  deux 
éléments.  Voici  l'appareil  (fig.  23)  en  activité. 

La  pile  C  est  la  source  du  courant  électrique.  Les  deux  tubes, 
et  le  verre  contiennent  de  l'eau  légèrement  acidulée.  Le  tube  0  re- 


Fig.  23. 


couvre  le  fil  qui  communique  avec  le  pôle  positif,  et  le  tube  H 
recouvre  le  fil  partant  du  pôle  négatif.  Le  gaz  qui  monte  dans  le  pre- 
mier tube  est  de  l'oxygène,  dont  le  volume  est  moitié  moindre  que 
celui  du  gaz  qui  monte  dans  le  second ,  et  qui  est  de  l'hydro- 
gène. 

L'eau  se  décompose  donc  en  deux  volumes  d'hydrogène  et 
en  un  volume  d'oxygène.  Ces  proportions  étant  précisément  les 
mêmes  que  celles  sur  lesquelles  nous  avons  opéré  pour  composer 
l'eau,  il  en  résulte  que  l'analyse  confirme  la  synthèse,  et  que  la 
véritable  composition  de  l'eau  est  établie  expérimentalement  d'une 
manière  incontestable.  Il  nous  est  facile  maintenant  d'arriver  à  la 
connaissance  de  la  composition  centésimale  par  cette  considération 
que  le  poids  d'un  corps  composé  égale  la  somme  des  poids  de 
ses  éléments  :  ainsi  2  litres  d'hydrogène  qui ,  dans  les  conditions 
normales  de  température  et  de  pression,  pèsent  0&M7896,  et  un 
litre  d'oxygène  qui,  dans  les  mêmes  conditions,  pèse  *«*  42976, 
doivent  produire  par  leur  combinaison  1s*  60872  d'eau.  Il  suffit 
donc  de  poser  la  proportion  suivante  : 


d'où 


*  60872  : 4  00  :  :  4 42976  :  x 

xz=  88,87 
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400  parties  d'eau  sont  donc  formées,  ainsi  que  nous  l'avons  déjà 
dit ,  par  88 , 87  d'oxygène 

41,43  d'hydrogène 

400,00 

Il  ne  sera  pas  moins  facile  de  passer  de  la  composition  centési- 
male à  la  formule  chimique  ;  si ,  en  effet ,  on  prend  l'équivalent 
de  l'oxygène  pour  unité,  on  dira  88,87  :  400  :  :  4  4 ,43  :  rc,  l'on  aura 
ainsi  x  =  42,5  ;  mais  comme  42,5  est  l'équivalent  de  l'hydrogène, 
il  s'ensuit  que  la  formule  chimique  de  l'eau  est  HO  ;  et,  de  même 
que  pour  le  poids,  l'équivalent  d'un  composé  étant  égal  a  la  somme 
des  équivalents  de  ses  éléments,  442,5  sera  le  nombre  propor- 
tionnel ou  l'équivalent  de  l'eau  ;  en  effet  : 

O=400 
H=  42,5 


442,5 


Si ,  dans  ces  calculs,  on  avait  pris  pour  unité  l'hydrogène,  ainsi 
que  plusieurs  chimistes  font  aujourd'hui ,  la  formule  restant  la 
même,  le  nombre  proportionnel  serait  devenu  9,  car  : 

0=8 
H  =  4 


Je  vous  ferai  observer,  en  outre,  que  vous  rencontrerez  sou- 
vent dans  les  ouvrages  la  formule  de  l'eau  représentée  de  la  ma- 
nière suivante  :  HsO.  Dans  ce  cas,  elle  se  rapporte  à  la  composi- 
tion de  l'eau  en  volumes,  ce  qui  ne  change  rien  à  la  composition 
en  équivalents.  Cette  formule  indique  seulement  que  l'équivalent 
de  l'hydrogène  est  égal  à  2  volumes.  En  effet ,  si  vous  comparez 
la  densité  de  l'hydrogène  à  celle  de  l'oxygène  prise  pour  unité, 
vous  trouverez  un  chiffre  égal  à  la  moitié  de  l'équivalent  de 
l'hydrogène.  Ainsi  : 

4,4056:  4  ::  0,0692  :  0,0625 

Densité  de  Densité  de 

l'oxygène.  l'hydrogène. 

Enfin,  (passez-moi  cette  expression)  HO,  est  synonyme  de  H 
autant  que  de  HsO. 

Ajoutons  encore  une  donnée  à  toutes  celles  que  nous  connais- 
sons, avant  de  résumer. 

L'eau,  ainsi  que  la  plupart  des  corps,  peut  affecter  trois  états 
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différents  :  l'état  liquide ,  l'état  solide  et  l'état  gazeux.  Suppo- 
sons que  ce  dernier  soit  son  état  normal,  et  demandons-nous 
si  un  volume  d'eau  aériforme  est  égal  à  la  somme  des  volumes 
d'hydrogène  et  d'oxygène  qui  le  composent  ;  en  d'autres  termes, 
2  litres  d'hydrogène  et  4  litre  d'oxygène  doivent-ils  en  produire  3 
de  gaz  aqueux?  Cette  question  paraît  d'autant  plus  rationnelle  que 
le  poids  des  deux  corps  composés  est  le  même  que  celui  des  corps 
composants. 

Gay-Lussac  et  M.  Regnault ,  chacun  de  son  côté ,  ont  démon- 
tré qu'un  litre  de  vapeur  d'eau  pèse  précisément  ce  que  pèserait 
un  litre  d'hydrogène  et  un  demi-litre  d'oxygène  :  en  effet,  la  den- 
sité de  la  vapeur  d'eau  est  =  0,622,  ce  qui  correspond  à  la 
somme  d'une  densité  entière  d'hydrogène  et  d'une  demi-densité 
d'oxygène  : 

;  densité  de  l'oxygène      =0,5528 
4  densité  de  l'hydrogène  =0,0692 


6220  =  densité  de  la 
vapeur  d'eau. 

Ces  résultats  prouvent  que  2  volumes  d'hydrogène  et  4  volume 
d'oxygène  en  se  combinant  entre  eux,  se  condensent  pour  former 
2  volumes  de  vapeur  d'eau.  La  simplicité  des  rapports  entre  les 
volumes  des  gaz  qui  se  combinent,  et  le  volume  de  la  combinaison 
qui  en  résulte  est  un  fait  qui  mérite  toute  votre  attention.  Le  rap- 
port entre  les  gaz  qui  concourent  à  la  formation  de  l'eau  est  :  :  4 : 2, 
et  le  rapport  entre  le  volume  de  la  vapeur  d'eau  et  les  volumes 
primitifs  de  ses  éléments  est  :  :  2 : 3. 

Ceci  n'est  pas  fortuit;  au  contraire,  nous  aurons  souvent  l'occa- 
sion de  constater  que  toutes  les  fois  que  deux  gaz  se  combinent , 
leurs  volumes  ont  entre  eux  des  rapports  numériques  très-simples, 
et  qu'il  en  est  de  même  du  volume  du  composé  qui  en  résulte, 
considéré  à  l'état  de  gaz,  par  rapport  à  la  somme  des  volumes  des 
gaz  entrés  dans  la  combinaison.  Ce  fait  est  sans  exception;  il 
exprime  une  loi  de  la  nature. 

En  résumé,  100  parties  d'eau  se  composent  de  88,87  d'oxygène 
et  de  44,43  d'hydrogène.  L'eau  est  le  résultat  de  la  combinaison 
d'un  volume  d'oxygène  et  de  deux  volumes  d'hydrogène  condensés 
en  deux  volumes  ;  ou  bien  encore  d'un  équivalent  d'oxygène  et  d'un 
équivalent  d'hydrogène.  Vous  ne  serez  donc  pas  embarrassés  de 
vous  expliquer  pourquoi,  dans  les  ouvrages,  l'eau  est  tantôt  repré- 
sentée par  HO,  tantôt  par  H*0.  La  première  formule  exprime  la 
composition  de  l'eau  d'après  les  équivalents  ;  la  seconde  l'exprime 
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d'après  les  volumes  :  une  fois  pour  toutes,  deux  volumes  d'hydro- 
gène correspondent  à  un  équivalent. 

J'ai  tant  insisté  sur  la  composition  de  l'eau,  parce  que  la  moindre 
incertitude  à  cet  égard  rendrait  difficile  l'intelligence  de  la  plupart 
des  phénomènes  qu'il  nous  reste  à  étudier.  Si  je  n'avais  eu  dessein 
que  de  vous  apprendre  la  composition  de  ce  corps,  il  m'eût  suffi 
de  vous  l'écrire  au  tableau  ;  mais  j'ai  voulu  vous  édifier  sur  les  dif- 
férents moyens  par  lesquels  on  est  parvenu  à  l'établir,  afin  de  ne 
pas  vous  laisser  de  doute  sur  un  fait  qui  est  le  pivot  de  la  chimie. 
S'il  était  inexact  ce  fait,  bien  des  théories  qui  doivent  nous  servir 
plus  tard  de  fil  conducteur  deviendraient  mauvaises.  Mais  rien 
n'est  mieux  avéré:  Déjà,  à  plusieurs  reprises  et  à  de  longs  inter- 
valles, on  a  constaté  la  justesse  des  conclusions  que  MM.  Gay- 
Lussac  et  Humboldt  déduisirent  de  leurs  expériences  eudiomé- 
triques.  Dulong  et  Berzelius,  en  4820,  et  M.  Dumas,  en  4842,  ont 
réduit  l'oxyde  de  cuivre  par  l'hydrogène  ;  ils  ont  comparé  le  poids 
de  l'eau  obtenue  avec  la  diminution  de  poids  éprouvée  par  l'oxyde, 
et  le  résultat  des  anciennes  expériences  s'est  trouvé  justifié. 

Maintenant  que  nous  connaissons  l'eau  sous  le  rapport  de  sa 
composition,  étudions-la  sous  le  rapport  de  ses  propriétés. 

L'eau  pure  est  verdâtre  vue  en  grande  masse  ;  au  goût  elle  est 
fade  et  douceâtre  :  elle  doit  être  parfaitement  neutre  aux  réactifs  et 
ne  rien  laisser  lorsqu'on  l'évaporé  à  siccité.  L'eau  commune  n'a  si 
peu  de  saveur  pour  nous  que  parce  qu'elle  tient  en  dissolution 
des  matières  salines.  L'eau  se  soustrait  à  la  loi  qui  gouverne  tous 
les  autres  liquides  ;  à  partir  de  0  jusqu'à  +  4,4 ,  elle  se  contracte 
au  lieu  de  se  dilater  ;  à  partir  de  +  4,4 ,  elle  se  dilate  proportion- 
nellement à  la  température.  Aussi ,  lorsqu'on  rapporte  la  densité 
d'un  corps  à  celle  de  l'eau,  on  entend  toujours  parler  de  l'eau 
considérée  à  son  minimum  de  volume,  savoir  à  +  4,4.  Cette  pro- 
priété, qui  ne  paraît  que  bizarre,  ne  laisse  pas  cependant  d'avoir 
sa  raison  dans  la  nature.  Pendant  que  les  couches  supérieures  des 
rivières ,  des  étangs ,  des  lacs  sont  à  0,  température  qui  pourrait 
compromettre  l'existence  des  êtres  dont  le  milieu  normal  est  l'eau, 
les  couches  inférieures  se  trouvent  à  une  température  plus  élevée 
et  plus  favorable  à  cette  existence.  L'eau  a  la  propriété  de  dis- 
soudre, en  différentes  mesures,  la  plupart  des  gaz  connus  ;  elle 
contient,  par  conséquent,  de  l'air,  ainsi  que  je  vous  le  prouverai 
en  son  lieu.  Si  elle  n'avait  pas  cette  propriété,  elle  ne  serait  pas  po- 
table, et  les  poissons  ne  pourraient  pas  y  vivre.  Sa  faculté  dissol- 
vante pour  les  gaz  est  d'autant  plus  grande  que  sa  température  est 
moins  élevée.  Effectivement ,  lorsqu'on  chauffe  de  l'eau ,  on  voit 
qu'à  la  première  impression  de  la  chaleur,  il  se  dégage  de  l'air  sous 
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forme  de  petites  bulles.  Au  contraire,  les  corps  solides  solubles 
dans  l'eau  s'y  dissolvent  en  général  d'autant  plus  promptement 
que  la  température  est  plus  élevée.  Ainsi  les  corps  gazeux  aban- 
donnent leur  dissolvant  sous  l'influence  de  la  chaleur,  et  les  corps 
solides  sous  l'influence  du  froid. 

L'eau  peut  changer  d'état  à  0  et  se  solidifier,  ce  qui  toutefois 
n'arrive  pas  toujours,  car  l'eau  naturelle  tient  souvent  en  dissolu- 
tion des  sels  qui  retardent  sa  congélation.  Bien  plus,  quand  même 
l'eau  serait  pure,  elle  pourrait  ne  se  solidifier  qu'à  40  ou  42  de- 
grés au-dessous  de  0.  L'on  voit ,  en  effet ,  dans  les  hivers  rigou- 
reux, des  vases  remplis  d'eau  encore  liquide  à  cette  température  ; 
mais  le  moindre  ébranlement  suffit  pour  la  solidifier  tout  d'un 
coup.  Selon  les  circonstances  qui  accompagnent  sa  congélation, 
l'eau  prend  des  formes  géométriques  différentes  qui  appartiennent 
toutes  au  système  rhomboédrique.  Voici  quelques-unes  des  formes 
que  l'on  a  trouvées  aux  cristaux  (fig.  24)  qui  composent  les  flo- 
cons de  la  neige. 

Le  centre  de  ces  étoiles  paraît  être  une  table  hexagonale  ;  à 
eharun  de  ses  angles,  un  cristal  prismatique  à  six  faces  vient 


Fig.  U. 

^'implanter  de  manière  à  former,  avec  les  cristaux  voisins,  des 
angles  de  60  degrés. 

La  densité  de  l'eau  solide  ou  de  la  glace  à  0  est  =■  0,918,  et  à 
—  20  elle  est  =  0,920.  On  avait  prétendu  que  la  glace  se  dilatait 
à  mesure  que  la  température  baissait  :  c'est  une  erreur.  On  a 
reconnu  aujourd  'hui ,  ainsi  que  l'ont  démontré  les  expériences 
de  M.  Brunner,  que  la  glace  suit  la  loi  de  tous  les  corps  solides, 
qu'elle  se  contracte  ou  se  dilate  selon  que  la  température  baisse 
ou  s'élève.  11  paraît  même,  d'après  M.  Moritz,  qu'entre  les  limites 
de  4  00  degrés,  le  coefficient  de  dilatation  de  la  glace  serait  757,  et 
par  conséquent  plus  fort  que  celui  d'aucun  autre  corps  connu. 

La  densité  de  la  glace  étant  moindre  que  celle  de  l'eau,  vous 
concevez  les  dégâts  que,  pendant  les  hivers  rigoureux,  subissent  les 
constructions  et  surtout  les  tuyaux  de  conduite.  En  effet ,  les  den- 
sités étant  en  raison  inverse  des  volumes,  il  arrive  qu'un  tuyau 
rempli  d'eau  qui  se  congèle  subit  une  pression  plus  forte  en 
dedans  qu'en  dehors  ;  si  la  différence  est  considérable,  les  parois 
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se  brisent.  Il  en  est  de  même  des  pierres  de  construction,  lors- 
qu'elles sont  trop  perméables  ;  l'eau  dont  elles  sont  imbibées,  en 
se  congelant ,  augmente  de  volume  et  les  fait  éclater. 

On  comprend  donc  pourquoi  les  constructeurs  se  préoccupent 
de  la  qualité  des  matériaux  qu'ils  destinent  aux  bâtisses.  Ils  appel- 
lent gélives  les  pierres  susceptibles  d'éclater  par  l'effet  de  la  gelée, 
et  ils  s'assurent  de  leur  qualité  en  les  plongeant  à  plusieurs 
reprises  dans  une  dissolution  saturée  à  froid  de  sulfate  de  soude. 
La  dissolution  qui  pénètre  la  pierre,  en  s'y  cristallisant,  joue  le 
même  rôle  que  la  glace  ;  elle  produit  des  solutions  de  continuité 
dans  les  pierres  de  mauvaise  qualité,  et  laisse  intactes  celles 
capables  de  supporter  plus  tard  les  effets  de  la  gelée  *. 

L'effet  produit  par  l'augmentation  de  volume  lorsque  l'eau  se 
solidifie,  a  été  évalué  à  4000  atmosphères  *.  Il  n'est  donc  pas 
surprenant  que  la  glace  fasse  éclater  des  canons,  des  bombes,  des 
murs,  et  à  plus  forte  raison,  des  tuyaux  ordinaires  et  des  ustensiles 
de  ménage. 

L'eau  qui  se  congèle  dégage  de  la  chaleur,  et  la  glace  qui  fond  en 
absorbe.  Il  y  a  connexion  entre  ces  deux  faits,  dans  ce  sens  qu'ils 
dépendent  de  la  même  loi.  Un  corps  ne  peut  changer  d'état  sans 
qu'il  y  ait  manifestation  de  phénomènes  calorifiques.  Un  corps 
solide  qui  se  liquéfie,  et  un  corps  liquide  qui  s'évapore  absorbent 
de  la  chaleur  ;  un  gaz  qui  se  liquéfie,  et  un  liquide  qui  devient 
solide  en  dégagent.  On  dirait  que  les  corps,  en  se  raréfiant,  lais- 
sent, entre  leurs  molécules,  des  interstices  que  la  chaleur  va  rem- 
plir, et  qu'elle  abandonne  lorsque  les  molécules  se  resserrent. 
Un  thermomètre  plongé  dans  l'eau  et  qui  accuse  8  degrés  au-des- 
sous de  0,  monte  brusquement  à  0  si  par  une  agitation  rapide  on 
congèle  l'eau  instantanément  :  ce  qu'il  y  a  de  remarquable,  c'est 
que  si  l'on  verse  sur  cette  masse  de  glace  un  poids  égal  d'eau 


i.  C'est  à  M.  Brard  que  Ton  doit  le  procédé  au  moyen  duquel  on  reconnaît  les 
pierres  gélives.  Voici  en  quoi  il  consiste  :  on  fait  bouillir  pendant  une  demi-beure 
les  échantillons  des  pierres  dans  une  dissolution  saturée  et  faite  à  froid  de  sulfate 
de  sonde;  on  les  retire  ensuite,  et  on  les  suspend  à  des  fils  sur  la  bassine  où  ils 
Tiennent  de  bouillir.  Au  bout  de  vingt-quatre  heures ,  leurs  surfaces  se  trouvent 
recouvertes  de  petits  cristaux  que  Ton  fait  disparaître  en  les  plongeant  de  nouveau 
dans  la  dissolution.  Plus  tard  les  cristaux  reparaissent  encore ,  et  on  les  fait  dispa- 
raître de  nouveau  par  le  même  moyen  ;  pendant  cinq  jours  on  répète  la  même 
opération  à  chaque  nouvelle  apparition  de  cristaux.  Quand  les  pierres  sont  gélives, 
elles  abandonnent  de  petits  fragments  que  Ton  trouve  réunis  au  fond  de  la  bas- 
sine: dans  le  cas  contraire,  les  échantillons  restent  intacts,  ainsi  que  leurs  angles 
et  leurs  arêtes. 

2.  La  pression  d'un*  atmosphère  est  égale  à  celle  qu'exerce  une  colonne  d'air 
ayant  pour  hauteur  celle  de  l'atmosphère,  et  pour  base  un  centimètre  carré.  Cette 
pression  est  égale  à  lk  032. 


60  CHIMIE    ÉLÉMENTAIRE. 

chauffée  à  +79,  on  voit  d'abord  la  glace  fondre  ;  une  fois  la 
fonte  terminée,  on  trouve  que  la  masse  totale  du  liquide  présente 
encore  la  température  de  0  :  ce  qui  prouve  que  la  glace,  en  fon- 
dant, absorbe  de  la  chaleur.  On  sait  d'ailleurs  qu'un  kilogramme 
de  glace  exige  pour  devenir  liquide,  la  même  quantité  de  chaleur 
qui  est  nécessaire  pour  augmenter  d'un  degré  la  température  de 
79  kilog.  d'eau  ;  on  sait  également  que  tant  qu'il  y  a  de  la  glace 
dans  une  masse  d'eau,  le  thermomètre  marque  toujours  0  quelle 
que  soit  la  chaleur  appliquée.  Température  de  la  glace  fondante 
veut  dire  température  de  0. 

La  glace  et  l'eau  répandent  sans  cesse  de  la  vapeur.  La  va- 
peur n'est  autre  chose  qu'un  liquide  passé  à  l'état  de  gaz.  Les  mots 
gaz  et  vapeur  indiquent  également  un  corps  aériforme  ;  mais  le 
premier  implique  l'idée  de  stabilité  et  d'état  normal,  l'autre  l'idée 
de  non  permanence  et  d'état  éphémère.  Le  gaz  aqueux  est  une  va- 
peur parce  qu'il  provient  d'une  substance  dont  l'état  ordinaire  est 
celui  de  la  liquidité  ;  au  lieu  que  les  véritables  gaz  pourront  bien 
se  liquéfier  sous  de  hautes  pressions  ou  de  basses  températures, 
mais  ils  ne  resteront  pas  liquides  d'une  manière  permanente.  L'état 
de  liquidité  pour  les  gaz  proprement  dits  et  l'état  gazéiforme 
pour  les  liquides  sont  également  anormaux.  Il  est  aisé  de  con- 
clure de  là  que  ces  deux  mots  n'expriment  que  des  états  relatifs. 
Un  exemple  va  vous  le  prouver.  Lorsqu'on  brûle  du  soufre  dans 
l'air,  on  produit  ce  que  l'on  appelle  le  gaz  acide  sulfureux,  com- 
binaison de  soufre  et  d'oxygène  dont  l'état  normal  est  celui 
d'un  gaz  qui  se  liquéfie  à  —  45.  Si  la  température  ordinaire 
de  nos  appartements  était  de  —  25  à  —  30 ,  il  est  évident  que 
l'état  normal  de  l'acide  sulfureux  y  deviendrait  celui  de  liquide  ; 
dans  ce  cas  ce  que  nous  appelons  gaz  sulfureux,  ne  serait  plus 
que  de  la  vapeur  sulfureuse.  Si  au  contraire  nous  pouvions  vivre  à 
une  température  de  beaucoup  supérieure  à  celle  de  +  400  de- 
grés, ou  bien  encore,  à  une  température  moins  élevée,  mais  sans 
pression  atmosphérique,  évidemment  l'état  ordinaire  de  l'eau  se- 
rait l'aériforme  ;  alors  on  ne  devrait  plus  dire  la  vapeur  aqueuse, 
mais  bien  le  gaz  aqueux.  A  part  ces  différences  purement  relatives, 
les  états  actuels  de  gaz  et  de  vapeurs  sont  de  la  même  nature , 
et  les  uns  et  les  autres  soumis  aux  mêmes  lois. 

Nous  avons  dit ,  que  la  glace  et  l'eau  répandent  toujours 
de  la  vapeur  ;  nous  pourrions  ajouter  qu'il  en  est  de  même 
de  presque  tous  les  liquides  capables  de  bouillir  sans  se  dé- 
composer. Cette  propriété  s'exprime  par  le  mot  générique  éva- 
poration.  Aussi  dit-on  l'eau  s'évapore,  tel  liquide  s'évapore; 
mais  lorsqu'on  dit  que  l'eau  se  vaporise,  on  veut  exprimer  l'acte 
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de  la  vaporisation  qui,  dans  la  pensée  des  physiciens,  diffère 
de  l'évaporation.  L'eau  abandonnée  à  l'air  s'évapore,  mais  l'eau 
qui  bout  se  vaporise  :  dans  le  premier  cas  la  vapeur  se  forme  à 
la  surface  ;  dans  le  second  elle  se  forme  principalement  dans  la 
masse.  Le  résultat  définitif  de  ces  deux  phénomènes  étant  le 
même,  on  pourrait  être  porté  à  considérer  cette  distinction  comme 
spécieuse  ;  il  n'en  est  rien,  car  au  mot  vaporisation  on  attache  des 
idées  de  force  motrice  ou  de  puissance  calorifique,  qui  ne  sauraient 
convenir  à  celui  d'évaporation.  En  effet,  un  kilogramme  de  vapeur 
sortant  d'une  masse  d'eau  en  ébullition  pourra  faire  bouillir  à  son 
tour  5U^7  d'eau  à  0  ;  si  cette  vapeur  est  engendrée  sous  une  cer- 
taine pression ,  elle  pourra  animer  une  machine  :  on  n'obtien- 
dra rien  de  pareil  avec  la  vapeur  que  l'eau  engendre  à  sa  surface. 

L'évaporation  varie  avec  la  température,  la  pression,  et  l'état  de 
saturation  de  l'air  ;  plus  l'air  sera  chaud,  plus  il  dissoudra  de  vapeur, 
et  par  conséquent  plus  l'évaporation  sera  prompte.  Tout  le  monde 
sait  qu'en  été  l'eau  s'évapore  plus  facilement  qu'en  hiver  ;  on  sait 
aussi  que  l'eau  chaude  s'évapore  plus  vite  que  l'eau  froide  ;  néan- 
moins, il  faut  préciser  ses  idées  à  cet  égard  :  l'évaporation  de 
l'eau  chaude  est  plus  prompte  que  celle  de  l'eau  froide,  quand  les 
vapeurs  qu'ellejorme  sont  entraînées  par  l'air  ;  sans  cette  condi- 
tion, l'eau  à  la  température  ordinaire  et  à  l'air  libre  s'évaporerait 
plus  facilement  que  l'eau  à  +  50  dans  une  atmosphère  confinée. 
De  là  résulte  qu'une  des  circonstances  les  plus  favorables  à  l'é- 
vaporation ,  est  la  ventilation  de  l'air.  Moins  la  couche  d'air  qui 
est  en  contact  avec  la  surface  de  l'eau  sera  humide,  plus  l'évapo- 
ration sera  facile  ;  or  la  ventilation  a  pour  effet  de  remplacer  les 
couches  d'air  saturées  d'humidité  par  d'autres  qui  ne  le  sont  pas. 
On  conçoit  donc  que  l'air  chaud  et  humide,  doit  moins  favoriser 
l'évaporation  que  l'air  froid  et  sec.  Si  l'air  n'avait  pas  la  faculté 
de  dissoudre  les  vapeurs,  il  en  empêcherait  la  formation  en  vertu 
de  sa  pression  ;  aussi  un  air  chaud  et  un  air  froid  également  secs, 
mais  inégalement  raréfiés ,  peuvent  produire  les  mêmes  effets  : 
l'air  froid  qui  exercerait  sur  la  surface  de  l'eau  une  pression 
moindre  que  celle  exercée  par  l'air  chaud ,  pourrait  faire  naître 
autant  de  vapeurs  que  ce  dernier.  On  sait  que  l'eau  s'évapore  avec 
une  grande  facilité  dans  le  vide  de  la  machine  pneumatique, 
quoique  la  température  n'y  soit  pas  plus  élevée  qu'ailleurs. 

L'eau  entre  en  ébullition  lorsque  la  tension  de  sa  vapeur  fait 
équilibre  à  la  pression  de  l'atmosphère  ;  alors  le  volume  de  la 
vapeur  est  4698  fois  plus  grand  que  celui  de  l'eau  mesuré  à 
-J-  44.  L'ébullition  peut  être  retardée  ou  accélérée  selon  les 
circonstances  ;  sur  les  hautes  montagnes  l'eau  bout  incomparable- 
I.  4 
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ment  plus  vite  que  sur  les  bords  de  la  mer.  Dans  les  vases  à  sur- 
face rugueuse  l'eau  bout  plus  tôt  que  dans  les  vases  à  surface  lisse. 
Ces  effets  méritent  d'autant  plus  d'être  expliqués  qu'ils  peuvent 
provenir  de  causes  différentes.  Je  viens  de  dire  que  l'eau  entre 
en  ébullition  lorsque  la  tension  de  sa  vapeur  fait  équilibre  à  la 
pression  de  l'atmosphère  :  cet  équilibre  a  lieu  à  H-  4  00  si  la 
pression  atmosphérique  est  égale  a  0m  760.  Mais  supposez  que  cette 
pression  diminue,  évidemment  l'équilibre  aura  lieu  à  une  tempé- 
rature plus  basse.  C'est  ce  qui  arrive  sur  les  hautes  montagnes,  où 
la  pression  est  faible  ;  sur  le  Mont-Blanc,  par  exemple,  des  voya- 
geurs ont  vu  bouillir  l'eau  à  +  82;  sur  les  bords  de  la  mer,  où 
l'atmosphère  au  contraire  exerce  toute  sa  pression,  l'eau  ne  bout 
jamais  qu'à  environ  100  degrés.  L'ébullition  est  donc  accélérée 
par  les  faibles  pressions. 

L'influence  des  surfaces  pour  solliciter  ou  pour  retarder  l'ébul- 
lition de  l'eau  tient  à  toute  autre  cause  ;  si  vous  avez  quelquefois 
frotté  l'une  contre  l'autre  deux  surfaces  bien  lisses ,  vous  devez 
avoir  éprouvé  une  résistance;  elle  est  appelée  résistance  de 
frottement ,  et  provient  de  ce  que  les  deux  surfaces  adhèrent 
entre  elles  en  vertu  d'une  attraction  mutuelle.  Or,  la  surface 
interne  d'un  récipient  en  verre  étant  lisse,  exerce  une  sorte 
d'attraction  sur  l'eau  avec  laquelle  elle  est  en  contact;  en  sorte 
que  la  couche  d'eau  qui  reçoit  directement  la  chaleur  à  travers 
le  verre ,  peut  atteindre  la  température  nécessaire  pour  son  ébul- 
lition, sans  cependant  que  l'ébullition  se  manifeste.  Cet  effet  serait 
dû  à  l'attraction  entre  le  verre  et  l'eau.  Comme  cette  circon- 
stance peut  faire  dépasser  de  plusieurs  degrés  le  point  d'ébullition, 
il  arrive  qu'au  moment  où  l'adhérence  est  vaincue,  la  vapeur  qui 
se  forme  tout  à  coup ,  se  trouvant  à  une  température  trop  élevée, 
se  dégage  avec  une  espèce  d'explosion  et  donne  lieu  à  des  soubre- 
sauts. Voilà  donc  un  cas  où  l'ébullition  est  retardée  en  vertu 
d'une  cause  toute  spéciale.  On  peut  la  neutraliser  cette  cause,  en 
introduisant  dans  le  vase  soit  des  pointes,  soit  des  corps  rugueux. 
Vous  voyez  que  l'eau  de  ce  ballon  bout  avec  impétuosité  :  je  la 
retire  du  feu,  et  l'ébullition  cesse;  mais  elle  recommence,  si 
j'introduits  dans  le  vase  un  peu  de  limaille  de  fer.  Ce  fait  mérite 
d'être  expliqué.  Supposez  que  la  pression  atmosphérique  soit 
telle  qu'elle  ne  permette  l'ébullition  de  l'eau  qu'à  +  *  00  ;  sup- 
posez en  outre  que  l'influence  de  la  surface  du  verre  la  retarde 
de  deux  degrés,  de  sorte  qu'elle  ne  puisse  avoir  Heu  qu'à  +  102°. 
Admettons  donc  que  l'eau  que  nous  avons  vue  bouillir  dans  le 
ballon  eût  cette  température  ;  éloignée  du  feu,  elle  a  dû  se  refroi- 
dir; néanmoins,  si  après  l'introduction  de  la  limaille,  la  masse 
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liquide  et  la  limaille  elle-même  se  sont  trouvées  à  +  400°,  l'eau 
qui  était  en  contact  avec  les  parcelles  métalliques  a  dû  bouillir, 
parce  qu'elle  avait  la  température  nécessaire ,  et  la  formation  de 
sa  vapeur  n'était  pas  retardée  par  l'attraction  du  verre. 

On  peut  donc  admettre  que  les  pointes  et  les  corps  rugueux 
accélèrent  l'ébullition  et  la  déterminent  à  une  température  plus 
basse  que  celle  qui  serait  nécessaire  en  leur  absence;  mais  il 
ne  faut  pas  croire  que  dans  aucun  cas ,  la  température  puisse 
être  inférieure  à  celle  exigée  par  la  pression.  Voici  une  expé- 
rience très-simple  qui  présente  le  phénomène  remarquable  d'une 
portion  d'eau  qui  bout ,  bieu  qu'elle  soit  entourée  d'eau  qui  ne 
bout  pas.  Nous  prenons  un  matras  qui  renferme  de  l'eau  dam  la- 
quelle pend  un  fil  de  platine  entortillé.  Ce  matras  (fig.  25)  est 

chauffé  par  une  lampe  à  esprit-de-vin.  On 
voit  l'ébullition  se  produire  à  la  surface  du 
fil  de  platine ,  tandis  qu'aucune  bulle  ne 
se  dégage  du  fond  du  matras.  Si  l'eau 
bout  au  contact  du  fil  métallique ,  c'est 
qu'elle  y  trouve  la  chaleur  nécessaire 
pour  que  sa  vapeur  fasse  équilibre  à  la 
pression  de  l'air.  Mais  le  fil  ne  peut 
communiquer  de  chaleur  qu'autant  qu'il 
la  tire  lui-même  du  fond  du  matras 
à  travers  l'eau.  Le  fond  du  matras, 
frappé  directement ,  doit  être  chauffé 
plus  que  le  fil  de  platine  ,  et  l'eau  qui 
se  trouve  en  contact  avec  le  verre  doit 
Fig.  25.  être  plus  chaude  que  celle  qui  se  trouve 

en  contact  avec  le  métal;  cependant ,  cette  dernière  bout ,  l'autre 
ne  bout  pas. 

Lorsque  l'eau  est  exposée  à  une  température  très -élevée  sur 
des  surfaces  lisses ,  elle  se  constitue  dans  un  état  particulier  que 
l'on  appelle  Y  état  sphéroîdal.  Ce  phénomène,  commun  à  tous 
les  liquides ,  et  dont  nous  devons  la  découverte  à  M.  Boutigny, 
forme  une  nouvelle  branche  dans  l'étude  de  la  physique.  Je  vous  en 
parle  seulement  pour  vous  apprendre  que  la  rapidité  de  la  vapori- 
sation n'est  pas  toujours  en  raison  de  la  température  qui  la  provo- 
que. Ayez  deux  capsules  en  platine ,  de  même  épaisseur  et  de] 
même  diamètre,  l'une  chauffée  à  +400°,  l'autre  à  -H50°;  si 
vous  versez  un  centimètre  cube  d'eau  dans  chacune  d'elles ,  vous 
verrez  que  dans  la  dernière  capsule  l'eau  se  vaporise  plus  rapide- 
ment que  dans  la  première  ;  si  vous  répétez  l'expérience  avec  une 
capsule  chauffée  à  +450  et  une  autre  chauffée  à  +  400°,  vous 
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verrez  que,  dans  cette  dernière ,  non-seulement  l'eau  met  plus  de 
temps  à  disparaître  que  dans  l'autre ,  mais  qu'en  outre  elle  prend 
la  forme  globulaire  (état  sphéroïdal) ,  et  se  livre  à  des  mouvements 
réguliers  qui  ont  pour  effet  d'engendrer  des  figures  symétriques. 
Dans  cet  état,  l'eau  a  une  température  qui  ne  dépasse  pas  +  96°, 5; 
elle  réfléchit  la  plus  grande  partie  de  la  chaleur  qu'elle  reçoit , 
et  il  semble  qu'il  n'y  ait  pas  de  contact  immédiat  entre  elle  et 
la  capsule.  Cela  ne  veut  pas  dire  que  dans  ce  cas  l'eau  soit 
soustraite  à  la  force  de  la  pesanteur,  mais  qu'il  se  manifeste 
une  force  répulsive  qui  empêche  le  contact.  Bien  ne  saurait  le 
prouver  mieux  que  cette  expérience.  Voici  une  sphère  incandes- 
cente en  argent  massif.  Je  la  plonge  dans  l'eau  contenue  dans  ce 
verre.  Tant  qu'elle  se  maintient  incandescente,  l'eau  ne  bout  ni  ne 
la  touche  ;  entre  la  sphère  et  le  liquide  se  trouve  un  espace  vide, 
très-reconnaissable  à  son  éclat.  Mais,  dès  que  l'incandescence 
disparait,  et  que,  par  conséquent,  la  température  du  métal  baisse, 
l'ébullition  se  manifeste  tumultueuse  et  violente.  Comment  expli- 
quer ce  phénomène ,  sans  admettre  l'existence  d'une  faculté  ré- 
pulsive? Grâce  à  la  connaissance  de  ce  nouvel  état  des  liquides, 
l'on  se  rend  compte  pourquoi  l'on  peut  plonger  impunément  la  main 
dans  un  bain  de  métal  fondu,  et  avec  d'autant  moins  de  danger  que 
la  température  en  est  plus  élevée.  La  main,  ai!  si  que  toute  la 
surface  de  notre  corps,  est  recouverte  d'une  couche  d'humidité  : 
cette  humidité ,  quelle  que  soit  sa  nature  ,  se  constitue  à  l'état 
sphéroïdal  par  son  contact  avec  un  corps  très-chaud  ;  par  son 
interposition,  non-seulement  elle  défend  la  main  du  contact  du 
métal,  mais  encore  des  rayons  calorifiques  qui  en  émanent ,  parce 
qu'étant  sphéroidalisée,  elle  les  réfléchit  et  les  repousse.  Pour 
rendre  l'expérience  plus  sûre,  on  plonge  préalablement  la  main 
dans  l'eau,  et  l'on  opère  avec  un  métal  qui  ne  peut  rester  fondu 
qu'à  une  haute  température.  Plus  la  couche  d'humidité  sera 
épaisse  et  la  température  élevée ,  plus  l'expérience  se  prolongera  ; 
dans  ce  cas ,  on  pourra  plonger  et  retirer  plusieurs  fois  la  main 
sans  aucun  danger.  Pour  un  pareil  essai ,  la  fonte  de  fer  en  fusion 
doit  être  préférable  au  plomb. 

Il  est  des  métaux  qui ,  à  l'état  d'incandescence ,  décomposent 
l'eau  en  rendant  libres  ses  deux  éléments.  Le  platine,  suivant  une 
observation  de  M.  Growe,  produit  cet  effet;  en  sorte  que,  à  l'aide 
de  ce  métal,  on  peut  obtenir  le  mélange  détonant  :  fait  d'autant 
plus  remarquable,  qu'il  contraste  singulièrement,  avec  l'action  du 
platine  froid  sur  le  mélange  détonant  lui-même.  Lorsqu'on  laisse 
séjourner  une  lame  de  platine  dans  un  mélange  composé  de  deux 
volumes  d'hydrogène  et  d'un  volume  d'oxygène ,  on  voit  peu  à 
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peu  le  mélange  diminuer,  puis  disparaître  au  bout  d'un  certain 
temps.  A  sa  place,  on  trouve  de  l'eau.  Il  est  donc  constaté  que 
le  platine  à  froid  détermine  la  combinaison  de  l'hydrogène  avec 
l'oxygène ,  et  fait  de  l'eau  ;  eau  qu'il  défait  à  chaud  et  résout 
en  ses  éléments.  Il  ne  faut  pas  cependant  se  faire  illusion ,  car  la 
combinaison  des  deux  gaz  est  due  à  une  action  de  présence,  et 
la  décomposition  à  une  influence  de  température.  Tout  métal  non 
oxydable  et  infusible  produisant  le  même  effet ,  il  faut  conclure 
que  l'eau  peut  être  décomposée  par  une  chaleur  excessive. 

L'eau  se  distingue  de  tous  les  corps  connus  par  deux  caractères 
qu'elle  possède  à  un  degré  éminent  ;  la  faculté  dissolvante  et  Vin- 
différence  chimique.  Aucun  liquide  ne  dissout  une  si  grande 
multitude  de  corps  ;  ceux  mêmes  que  nous  qualifions  d'insolubles 
ne  le  sont  pas,  en  général,  d'une  manière  absolue.  On  entend  par 
indifférence  chimique  la  propriété  de  se  combiner  indifférem- 
ment à  des  substances  douées  de  caractères  chimiques  diamétrale- 
ment opposés.  Tous  les  hydrates  •  témoignent  de  cette  propriété. 
En  effet ,  il  y  en  a  d'acides ,  de  basiques  et  de  neutres.  Dans  les 
premiers ,  l'eau  peut  être  considérée  comme  jouant  le  rôle  de 
base  ;  dans  les  seconds ,  le  rôle  d'acide  ;  dans  les  derniers ,  aucun 
rôle  spécial.  L'eau  manifeste  son  indifférence  chimique  même 
dans  d'autres  circonstances  ;  effectivement ,  les  sels,  dont  un  des 
principes  immédiats  (acide  ou  base)  n'est  doué  que  d'une  très- 
faible  énergie  chimique ,  sont  souvent  décomposés  par  l'eau  ;  ce 
qui  prouve  qu'elle  chasse  le  principe  faible ,  ou  partage  avec  lui 
le  principe  puissant.  Dans  ce  cas,  elle  se  comporte  donc,  suivant 
les  circonstances ,  comme  un  acide  ou  comme  une  base. 

Jusqu'à  présent  nous  avons  considéré  l'eau  comme  étant  dégagée 
de  toute  matière  étrangère  ;  cependant,  dans  la  nature  il  n'existe 
pas  d'eau  pure  ;  pour  l'avoir  dans  cet  état,  il  faut  la  distiller  en 
opérant  de  la  manière  suivante  : 

Vous  voyez  un  appareil  distillatoire  (fig.  26),  connu  sous  le 
nom  d'alambic.  L'eau  ordinaire  est  dans  la  chaudière  en  cuivre  C , 
appelée  cucurbite,  et  chauffée  par  la  flamme  du  foyer  F.  Sa  vapeur 
monte  vers  le  chapiteau  A ,  parcourt  le  tuyau  T  et  arrive  au  ser- 
pentin S ,  qui  est  plongé  dans  le  réfrigérant  R.  Ici  la  vapeur  trouve 
une  température  moins  élevée,  se  condense,  et  sort  sous  forme 
de  liquide  par  le  bec  B.  Comme  il  importe  que  l'eau  du  réfrigé- 
rant soit  toujours  froide ,  on  en  fait  arriver  un  filet  par  D.  Celle-ci , 
étant  plus  dense  que  celle  du  réfrigérant ,  parce  qu'elle  est  plus 
froide,  tombe  au  fond  et  force  à  sortir  par  un  trop  plein  l'eau 

1 .  On  entend  par  hydratât ,  les  composés  qui  renferment  des  proportions  défi- 
nies d'eau. 

i.  4. 
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chaude  qui ,  à  cause  de  sa  moindre  densité,  se  trouve  h  la  partie 
supérieure.  Il  faut  jeter  tes  premières  portions  distillées  ,  parce 
que  l'eau  naturelle  peut  contenir  des  matières  volatiles  qui ,  en 
s' échappant  dès  le  commencement  de  l'opération ,  rendraient  im- 
pure l'eau  qui  distillerait  par  la  suite.  On  doit  aussi  prendre  une 
autre  précaution  pour  que  le  produit  soit  bien  pur  :  l'eau  natu- 
relle contient  quelquefois  une  certaine  quantité  de  chlorure  de 
magnésium  ;  celte  substance,  lorsqu'elle  est  sèche  et  exposée  à 


Fig.  ÎB. 

une  température  supérieure  à  +  1 00",  se  décompose  et  dégage  de 
l'acide  chlorhydrique.  Or,  pendant  la  distillation,  le  niveau  du 
liquide  venant  à  baisser,  les  parois  intérieures  de  la  chaudière 
sont  mises  à  nu ,  et  restent  tapissées  d'une  couche  formée  par  les 
matières  étrangères  que  l'eau  tenait  en  dissolution.  S'il  s'y  trouve 
du  chlorure  de  magnésium,  il  se  décompose,  et  l'un  des  produits 
de  sa  décomposition  ,  l'acide  chlorhydrique ,  se  condensera  dans 
le  serpentin  et  se  mêlera  à  l'eau  qu'il  y  trouve  '.  Pour  éviter  cet 
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inconvénient ,  on  introduira  dans  la  chaudière  un  peu  de  pierre  à 
cautère  ;  de  cette  manière,  à  la  place  du  chlorure  de  magnésium 
on  aura  du  chlorure  de  potassium  et  de  la  magnésie,  deux  substances 
fixes  et  inaltérables  dans  les  conditions  actuelles  de  l'expérience. 

Je  vous  ai  dit  que  l'eau  pure  doit  être  parfaitement  neutre,  et 
qu'elle  ne  doit  par  conséquent  ni  verdir  ni  rougir  le  sirop  de 
violettes  ;  je  vous  ai  dit  aussi  qu'elle  ne  doit  pas  laisser  le  moindre 
résidu  par  la  dessiccation  :  toutefois  malgré  ces  deux  qualités,  elle 
pourrait  ne  pas  suffire  au  chimiste,  si  elle  contenait  des  matières 
volatiles.  La  bonne  eau  distillée  conservera  sa  limpidité  lorsqu'on 
y  versera  quelques  gouttes  d'eau  de  chaux,  opération  qui  prou- 
vera qu'elle  ne  contient  pas  d'acide  carbonique  ;  elle  ne  se  trou- 
blera pas  non  plus  si  on  la  met  en  contact  avec  une  goutte  d 'azo- 
tate d'argent  dissous ,  ce  qui  indiquera  qu'elle  ne  contient  pas 
d'acide  chlorhydrique.  Enfin  ,  il  faut  la  conserver  dans  des  réci- 
pients bien  propres  et  bien  fermés ,  pour  qu'elle  n'absorbe  pas 
les  vapeurs  qui  infestent  souvent  l'atmosphère  des  laboratoires. 
Les  chimistes  en  font  un  grand  usage  comme  dissolvant.  Elle  n'est 
point  potable ,  non-seulement  à  raison  de  son  goût  fade  et  dou- 
ceâtre, mais  parce  qu'elle  ne  peut  favoriser  les  fonctions  de 
l'estomac. 

Considérons  maintenant  l'eau  telle  qu'on  la  trouve  dans  la 
nature. 

Depuis  longtemps  on  a  classé  les  eaux  douces  naturelles,  selon 
leur  pureté,  en  les  divisant  en  quatre  groupes  distincts  :  l'eau 
pluviale ,  —  l'eau  de  rivière ,  —  l'eau  de  source ,  —  l'eau  de 
puits.  Le  raisonnement  semble  consacrer  cette  classification  que 
les  faits  ne  paraissent  pas  démentir.  Effectivement  l'eau  pluviale 
de  même  que  celle  qui  dérive  de  la  fonte  des  neiges  n'est  en 
définitive  que  de  l'eau  distillée  :  car  celle-ci  et  l'eau  tombée  du 
ciel  ne  sont  que  de  la  vapeur  condensée  :  leur  pureté  ne  saurait 
donc  être  mise  en  doute.  Les  rivières  sont  en  grande  partie  ali- 
mentées par  les  eaux  précédentes,  qui  ne  les  atteignent  cepen- 
dant qu'après  avoir  parcouru  des  espaces,  parfois  considérables, 

quant  les  un»  avec  les  autres  par  des  galeries  contournées  en  cercles  concentriques, 
et  placés  dans  un  bain  de  vapeur  à  une  pression  peu  supérieure  à  celle  de  l'atmos- 
phère. L'eau  de  mer,  circulant  dans  ces  galeries ,  dégage  une  certaine  quantité  de 
vapeur  qui,  se  mêlant  avec  de  l'air  atmosphérique  amené  par  un  tube  en  commu- 
nication avec  Patmosphère ,  se  condense  finalement  en  eau  douce  parfaitement 
aérée. 

Dans  les  appareils  ordinaires  de  distillation ,  il  arrive  un  point  où  l'eau  de  mer 
devenant  sursaturée ,  laisse  déposer  le  sel.  Cet  inconvénient  n'existe  pas  dans  l'ap- 
pareil de  M.  Normand  y,  car  l'eau  de  mer  y  circule  d'une  manière  non  interrompue, 
et  il  ne  s'en  évapore  qu'une  quantité  bien  inférieure  à  celle  qui  est  nécessaire  pour 
maintenir  en  solution  les  sels  qu'elle  contient. 
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de  la  surface  terrestre  :  dans  ce  trajet,  l'eau  ayant  dissous  tout  ce 
qu'elle  a  trouvé  de  soluble  sur  son  passage,  a  perdu  sa  pureté 
primitive.  L'eau  des  sources,  avant  de  jaillir,  a  pénétré  à  travers 
des  couches  de  terrains  différents,  et  dans  sa  course  souterraine 
elle  a  dû  se  charger  de  matières  solubles  en  plus  grande  abon- 
dance. Enfin  l'eau  des  puits,  qui  n'est  à  bien  dire  que  de  l'eau 
souterraine,  passe  généralement  pour  moins  pure  encore  que  celle 
des  sources  ;  peut-être  est-ce  son  état  stationnaire  qui  a  contribué 
à  accréditer  l'idée  de  son  impureté.  En  allant  des  raisonnements 
aux  faits ,  on  trouve  parfois  un  certain  accord  :  il  arrive  souvent 
que  le  même  réactif  agit  plus  énergiquement  sur  l'eau  de  puits 
que  sur  celle  de  source  ;  et  que  cette  action,  nulle  pour  l'eau  plu- 
viale, est  à  peine  sensible  pour  l'eau  de  rivière.  Cependant,  il  nous 
sera  facile  de  prouver  combien  cette  classification,  prise  en  un 
sens  absolu,  est  erronée.  Supposons  que  l'eau  pluviale  ait  pénétré 
dans  la  terre ,  même  à  de  grandes  profondeurs,  pour  aller  jaillir 
au  loin  et  former  une  source  :  si  dans  son  trajet  elle  n'a  rien 
trouvé  qu'elle  ait  pu  dissoudre ,  évidemment  elle  sera  plus  pure 
que  l'eau  d'une  rivière  qui  aurait  rencontré  dans  sa  course  une 
grande  quantité  de  matières  solubles.  Les  puits  sont  alimentés  par 
des  sources  ;  mais  si  elles  leur  apportent  de  l'eau  pure,  pourquoi 
l'eau  des  puits  ne  le  serait-elle  pas?  Si  l'on  essayait  comparati- 
vement le  même  réactif,  sur  une  série  d'échantillons  de  chaque 
espèce  d'eau,  la  pluviale  exceptée,  on  trouverait  de  nombreuses 
contradictions.  Évidemment  l'eau  qui  avant  de  sourdre  n'a  traversé 
que  des  terrains  quartzeux,  sera  plus  pure  que  celle  d'une  rivière 
qui  coule  sur  un  terrain  calcaire. 

Ces  remarques  doivent  suffire  pour  vous  convaincre  qu'une 
classification  des  eaux  naturelles,  sous  le  point  de  vue  de  leur 
pureté ,  est  inadmissible  si  on  la  fonde  exclusivement  sur  leur 
provenance.  On  ne  peut  pas,  sans  doute,  confondre  l'eau  de 
mer  avec  l'eau  douce  ;  une  eau  médicinale  ou  minérale,  avec 
l'eau  d'une  rivière  :  mais  ajourd'hui ,  que  nous  n'avons  à  nous 
occuper  que  des  eaux  douces  communes,  il  est  essentiel  de  bien 
établir  que  la  classification  que  je  viens  de  critiquer  est  en  effet 
vicieuse ,  et  qu'elle  paraît  être  l'origine  d'une  erreur  que  l'opi- 
nion publique  a  consacrée.  On  se  méfie  habituellement  de  l'eau 
de  puits  ;  on  accepte  au  contraire  sans  restriction  celle  de  source  ; 
et  pourvu  qu'elle  soit  filtrée,  on  croit  toujours  bonne  celle  d'une 
rivière  :  cependant,  ainsi  que  nous  venons  de  le  démontrer,  il  ne 
peut  y  avoir  rien  d'absolu  dans  cette  manière  de  considérer  les 
eaux  douces,  et  souvent  on  doit  y  trouver  du  mécompte.  Une  clas- 
sification des  eaux  sous  le  point  de  vue  de  leur  pureté  relative, 
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est-elle  possible?  Nous  ne  le  croyons  pas.  L'eau  pluviale  exceptée 
(qui  sera  toujours  la  plus  pure),  toutes  les  autres  espèces  ne  révé- 
leront leur  véritable  nature  qu'à  l'analyse.  Aux  dénominations 
d'eau  de  source,  de  rivière  et  de  puits,  n'associons  donc  plus 
désormais  l'idée  de  pureté  relative,  mais  seulement  celle  de  prove- 
nance. La  question  de  la  qualité  des  eaux  n'intéresse  pas  seule- 
ment la  science;  on  peut  dire  qu'elle  est  d'utilité  publique,  parce 
que  l'eau  la  plus  pure  a  toujours  été  considérée  comme  la  plus 
potable ,  comme  la  meilleure  pour  tous  les  usages  domestiques. 
Sous  ce  rapport,  deux  intérêts  distincts  s'y  rattachent,  l'un  hygié- 
nique, l'autre  industriel.  Nous  allons  nous  en  occuper  à  ce  double 
point  de  vue. 

.  Au  sein  des  masses  se  forment  des  opinions  que  les  esprits 
réfléchis  considèrent  comme  des  legs  de  l'expérience.  Quoi  de 
plus  ordinaire  que  de  voir  une  population  entière  vouer  une  anti- 
pathie invincible  à  une  certaine  eau,  et  donner  à  une  autre  toutes 
ses  préférences?  Si  on  lui  en  demande  la  raison,  elle  répond  que 
la  première  est  lourde,  l'autre  légère.  Comment  démêler  le  sens 
de  ces  qualifications  sans  renoncer  à  la  classification  que  nous 
avons  critiquée,  car  il  peut  se  faire  justement  que  l'eau  d'une 
rivière  soit  qualifiée  lourde ,  et  celle  d'une  source,  légère.  Pour 
saisir  la  raison  de  ces  antipathies  ou  de  ces  préférences ,  deman- 
dons-nous ce  qu'on  doit  entendre  par  une  eau  légère. 

Une  eau  légère,  dans  son  acception  populaire,  est  une  eau  bien 
aérée.  Je  m'explique  :  l'eau  ayant  la  propriété  de  dissoudre  une 
certaine  quantité  d'oxygène  et  d'azote,  toute  eau  naturelle  renfer- 
mera de  l'air.  Voyez  en  effet  ce  matras  (ftg.  27,  p.  70),  qui  rempli 
de  la  première  eau  venue,  se  trouve  en  communication  par  son 
tube,  également  rempli  d'eau,  avec  une  éprouvette  renversée  sur 
le  mercure.  A  la  première  impression  de  la  chaleur,  des  bulles  ga-> 
zeuses  se  dégagent  et  montent  dans  l'éprouvette.  Ce  ne  sera  qu'a- 
près plusieurs  minutes  d'ébullition  que  le  dégagement  gazeux  ces- 
sera tout  à  fait;  mais  la  quantité  d'air  qui  se  dégagera ,  pourra 
varier  considérablement  :  une  eau  légère  donne  par  litre  28  à  30 
centimètres  cubes  de  gaz,  dans  lequel  l'oxygène  sera  en  quantité 
plus  forte  que  dans  l'air  ordinaire;  le  gaz  acide  carbonique, 
quoique  en  faible  proportion,  n'y  manquera  jamais.  Une  eau  qua- 
lifiée de  lourde  dégage  par  l'ébullition  un  volume  d'air  moins 
considérable  ;  et  cet  air  est  plus  riche  en  acide  carbonique,  et  plus 
pauvre  en  oxygène,  que  celui  de  l'eau  précédente.  Voilà  donc 
une  première  différence. 

Si  l'on  cherche  les  matières  fixes  dissoutes  dans  une  eau  légère, 
on  trouve  qu'elles  consistent  infailliblement  en  une  petite  quantité 
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de  bicarbonate  d'oxydé  de  calcium  (  de  chaux  )  et  de  chlorures  al- 
caline, c'est-à-dire  de  potassium  et  de  sodium  ;  les  autres  sels,  tels 


Fig.  Î7. 

que  sulfates  d'oxyde  de  calcium  et  de  magnésium,  et  chlorures  de 
ces  mêmes  métaux,  ne  s'y  trouvent  qu'en  proportion  très-faible, 
comparativement  aux  deux  premiers. 

Au  contraire,  dans  une  eau  lourde  ou  crue,  on  trouve  souvent 
ou  des  quantités  exagérées  de  bicarbonate  de  chaux  et  de  chlo- 
rures alcalins,  ou  bien  encore  des  quantités  relativement  très- 
fortes  des  autres  sels.  C'est  une  seconde  différence.  Si ,  après  avoir 
recueilli  ces  données,  nous  examinons  le  rôle  de  l'eau  dans  l'éco- 
nomie animale,  nous  arriverons  a  des  rapprochements  qui  semble- 
ront justifier  les  préférences  et  les  antipathies  dont  nous  parlions 
il  y  a  un  instant. 

Partons  d'abord  de  ce  fait  que,  dans  la  nature,  rien  ne  se  crée, 
rien  ne  se  détruit ,  et  que  la  matière  préexiste  à  l'être  qu'elle  doit 
former.  Or,  tous  les  principes  fixes  de  notre  économie,  c'est-à-dire 
les  principes  que  la  chaleur  ne  peut  pas  gazéifier,  doivent  néces- 
sairement nous  arriver  de  l'extérieur  par  la  voie  de  l'alimentation. 
Parmi  eux,  il  s'en  trouve  beaucoup  de  calcaires  et  aussi  beaucoup 
de  chlorures  alcalins,  mais  peu  ou  point  de  sulfates  et  de  chlorures 
terreux.  Or,  si  l'on  établit  une  balance  entre  les  matières  fixes  d'un 
animal  et  celles  de  ses  aliments,  on  trouve  une  différence  qui  ne 
disparaît  que  si  Ton  met  en  ligne  de  compte  les  matières  fixes  con- 
tenues dans  l'eau  qui  concourt  à  sa  nourriture.  Une  relation  existe 
donc  entre  les  sels  fixes  contenus  dans  l'animal  et  ceux  que  ren- 
ferment ses  aliments  dont  l'eau  fait  partie.  Ce  n'est  pas  tout.  Nous 
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avons  dit  que  dans  l'eau  légère  se  trouve  toujours  du  bicarbonate 
de  chaux  et  des  chlorures  alcalins,  et  que  dans  une  eau  lourde 
ou  crue  les  sels  dominants  sont  les  sulfates  et  les  chlorures  ter- 
reux. D'un  autre  côté,  la  physiologie  apprend  que  l'estomac  des 
mammifères  contient  toujours  de  l'acide  lactique,  lequel ,  en  vertu 
de  son  énergie,  décompose  les  carbonates,  en  chasse  l'acide  et 
s'empare  de  leurs  bases,  c'est-à-dire  de  leurs  oxydes,  en  sorte  que 
c'est  introduire  un  lactate  dans  l'économie  que  d'introduire  un 
carbonate  dans  l'estomac.  La  voie  par  laquelle  la  chaux  peut  entrer 
dans  l'organisme  n'est  donc  plus  pour  nous  douteuse.  Outre  cette 
portion  qui  est  propre  aux  aliments  solides,  l'eau  en  introduit  dans 
ceux-ci  sous  forme  de  carbonate  ;  de  plus,  elle  en  apporte  sous 
forme  de  bicarbonate  dans  l'estomac,  lorsqu'elle  est  ingérée  ;  dans 
les  deux  cas,  le  sel  calcaire  est  converti  en  lactate  et  absorbé. 
Quant  aux  chlorures  alcalins  des  eaux  légères,  ils  entrent  dans 
l'économie  par  la  voie  des  appareils  absorbants  du  système  gas- 
trique. Les  sels  terreux  des  eaux  lourdes  (sulfates,  chlorures) 
ne  pouvant  pas  être  décomposés  par  l'acide  lactique  de  l'estomac, 
de  deux  ehoses  l'une  :  ou  ils  passent  outre  sans  prendre  part  à 
la  nutrition,  ou  ils  sont  absorbés  pour  être  éliminés  plus  tard , 
puisqu'ils  ne  sont  ni  assimilables  ni  décomposables.  Dans  tous  les 
cas,  leur  rôle  est  oiseux  par  rapport  aux  besoins  de  l'économie,  et 
l'on  conçoit  que  leur  présence  dans  les  eaux  soit  nuisible  ou 
inutile. 

Ce  que  nous  venons  de  dire  prouve  combien  est  juste  la  dis- 
tinction que  les  masses  font  par  instinct  ;  par  eau  légère,  elles 
entendent  une  eau  potable,  et  par  eau  lourde  celle  qui  ne  l'est 
pas.  Les  caractères  des  bonnes  eaux  seront  d'être  bien  aérées  et 
de  contenir  des  quantités  convenables  de  bicarbonate  de  chaux  et 
de  chlorures  alcalins.  Dans  leur  choix,  la  considération  de  prove- 
nance devient  donc  vaine,  et ,  chose  remarquable,  l'eau  pluviale, 
qui ,  sous  le  point  de  vue  chimique,  est  la  plus  pure  de  toutes, 
doit  être  rejetée  comme  ne  présentant  pas  les  qualités  que  l'on 
cherche  dans  une  eau  potable. 

Jusqu'à  présent,  la  pratique  a  dirigé  la  science;  la  pratique  a 
dit  :  Voilà  une  bonne  eau,  et  la  science  a  cherché  la  raison  de  sa 
bonne  qualité.  Maintenant  c'est  à  la  science  d'indiquer  les  moyens 
faciles  et  prompts  de  reconnaître  les  eaux  potables. 

Faites  digérer,  en  vase  clos,  dans  l'esprit-de-vin,  la  partie  mé- 
dullaire du  bois  de  Campèche,  vous  aurez  ainsi  une  liqueur  dont 
une  goutte  communiquera  une  couleur  violette  à  l'eau  qui  renferme 
du  bicarbonate  de  chaux;  cette  coloration  se  manifestera  peu 
à  peu,  à  moins  que  la  proportion  du  sel  ne  soit  excessive.  Le  même 
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essai  fait  sur  de  l'eau  pluviale  ou  sur  de  l'eau  distillée  ne  réussira 
pas.  La  teinture  alcoolique  de  bois  de  Campéche  décèle  donc  une 
des  qualités  les  plus  importantes  de  l'eau  potable. 

Quoique  la  présence  du  bicarbonate  de  chaux  soit  le  signe  carac- 
téristique d'une  telle  eau ,  il  peut  arriver  qu'un  excès  de  ce  sel 
lui  soit  nuisible  et  la  rende  de  très-mauvaise  qualité.  Il  est  donc 
utile  de  savoir  reconnaître  cet  excès. 

Faites  bouillir  pendant  quelque  temps  l'eau  que  vous  examinez  : 
si  elle  se  conserve  limpide,  vous  êtes  sûr  qu'elle  ne  renferme  pas 
un  excès  de  bicarbonate. 

Malgré  ces  épreuves,  l'eau  pourrait  encore,  néanmoins,  être 
mauvaise  ;  cela  arriverait  si ,  à  une  proportion  convenable  de  bicar- 
bonate de  chaux,  était  associé  un  excès  de  sulfates  ou  de  chlorures 
terreux.  On  peut  s'en  assurer  au  moyen  d'un  réactif  qui  est  à  la 
portée  de  tout  le  monde  :  dissolvez  un  peu  de  savon  blanc  dans 
l'esprit-de-vin  ;  quelques  gouttes  de  cette  dissolution  feront  naître 
immédiatement  des  grumeaux  dans  une  eau  qui  contiendra  un 
excès  de  sels  terreux.  Si  l'apparition  des  grumeaux  se  fait  attendre 
longtemps,  concluez  que  ces  sels  ne  sont  pas  assez  abondants  pour 
ôter  à  l'eau  sa  potabilité.  EnGn,  une  eau  signalée  comme  potable 
par  les  réactifs  pourrait  néanmoins  déceler  des  matières  orga- 
niques en  proportion  assez  forte  pour  lui  communiquer  de  mau- 
vaises qualités.  Je  dis  en  porportion  assez  forte,  car  presque  toutes 
les  eaux  naturelles  en  contiennent  comme  élément  normal.  H 
s'agit  donc  de  constater  l'excès.  Quelques  gouttes  de  chlorure  d'or 
communiquent  à  l'eau  une  couleur  jaune  que  l'ébullition  n'altère 
pas,  si  toutefois  l'eau  ne  renferme  que  des  quantités  minimes  de 
matières  organiques  ;  dans  le  cas  contraire,  elle  perd  sa  limpi- 
dité et  sa  couleur  devient  violette. 

Ainsi  vous  voyez,  Messieurs,  qu'on  peut ,  par  des  procédés 
très-simples,  décider  si  une  eau  inconnue  est  ou  n'est  pas  potable. 
Vous  avez  dû  remarquer  que  je  ne  vous  ai  signalé  l'emploi  de  ces 
réactifs  que  sous  une  forme  empirique ,  qui  a  l'avantage  d'être  à 
la  portée  des  hommes  du  monde,  mais  ne  saurait  suffire  à  ceux 
qui  veulent  apprendre  la  chimie;  c'est  pourquoi,  avant  d'aller 
plus  loin,  je  dois  vous  expliquer  les  réactions  qu'il  vous  sera 
désormais  si  facile  de  provoquer  : 

4»  Le  bois  de  Campéche  renferme  une  matière  colorante  jaune, 
Yhématoxyline  ;  combinée  avec  la  chaux,  elle  devient  d'une  cou- 
leur violette  magnifique.  Voilà  pourquoi  une  eau  potable  se  colore 
en  violet  par  l'action  de  la  teinture  du  bois  de  Campéche.  C'est 
l'hématoxyline  du  réactif  qui  se  combine  à  la  chaux  du  bicarbo- 
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nate  contenu  dans  l'eau.  Tous  les  sels  calcaires  produisent ,  à  la 
vérité,  cette  réaction,  mais  le  bicarbonate  la  produit  plus  forte, 
peu  importe  que  sa  proportion  soit  très-faible  ou  la  quantité  du 
réactif  très-minime. 

2°  L'ébullition  trouble  une  eau  limpide  qui  renferme  un  excès 
de  bicarbonate  de  chaux,  parce  que  ce  sel  perd,  par  la  chaleur,  la 
moitié  de  son  acide  et  devient  carbonate  de  chaux  ou  craie  ;  or, 
tout  le  inonde  sait  que  la  craie  est  insoluble  :  par  conséquent, 
une  eau  dans  laquelle  se  forme  de  cette  substance  doit  perdre  sa 
limpidité. 

3°  La  dissolution  de  savon  produit  des  grumeaux  dans  une  eau 
qui  tient  en  dissolution  beaucoup  de  sels  terreux  autres  que  le 
bicarbonate  de  chaux.  La  raison  en  est  que  le  savon ,  qui  n'est 
lui-même ,  ainsi  que  nous  le  verrons  plus  tard,  qu'un  sel  à  base 
alcaline,  dès  qu'il  se  trouve  en  présence  d'autres  sels  à  base  ter- 
reuse, échange  avec  eux  la  base  et  se  transforme  en  un  savon  in- 
soluble. Les  grumeaux  ne  sont  donc  qu'un  savon  insoluble  dont  la 
formation  est  due  à  la  présence  des  sulfates  ou  des  chlorures  cal- 
caires ou  magnésiens. 

4°  Par  l'ébullition,  le  chlorure  d'or  rend  violette  et  trouble 
l'eau  qui  contient  un  excès  de  matières  organiques.  C'est  que  le 
chlorure  d'or  est  une  combinaison  très-instable,  et  que,  d'un  autre 
côté,  les  matières  organiques  tendent  i  s'oxyder.  L'eau  qui  se  trouve 
sous  cette  double  influence  se  décompose ,  cède  son  oxygène  aux 
matières  organiques  et  son  hydrogène  au  chlore  du  réactif  :  dès 
lors,  le  métal  est  mis  en  liberté.  La  couleur  violette  qui  se  mani- 
feste dans  l'eau  n'est  due  à  autre  chose  qu'à  des  parties  d'or  ex- 
trêmement divisées.  Voilà  tout  ce  que  j'avais  à  vous  dire  sur  la 
théorie  des  réactions.  Revenons  à  l'examen  des  eaux  naturelles. 

Eau  légère  et  eau  potable,  sont  synonymes;  eau  crue  ou  lourde 
et  eau  non  potable ,  le  sont  également.  L'eau  légère  ou  potable 
doit  être  aérée,  et  contenir  de  faibles  portions  de  bicarbonate  de 
chaux  et  de  chlorures  alcalins.  Mais  tous  les  autres  sels  (sulfates 
et  chlorures  calcaires  et  magnésiens)  doivent-ils  être  considérés 
comme  nuisibles?  Question  oiseuse  lorsqu'elle  se  rattache  à  des 
eaux  très-riches  en  sels  terreux,  mais  non  pas  lorsqu'elle  se  rap- 
porte à  des  eaux  parfaitement  potables.  La  meilleure  eau  n'est 
jamais  dépourvue  de  sels  terreux  ;  fait  général,  qui  mérite  d'être 
examiné.  Il  serait,  je  crois,  trop  téméraire  de  proclamer  l'inuti- 
lité des  sulfates  et  des  chlorures  calcaires  et  magnésiens  dans 
les  eaux  potables.  A  cet  égard ,  la  généralité  du  fait  suffît  pour 
commander  la  réserve.  Nous  ne  saisissons  pas ,  il  est  vrai ,  leur 
importance  hygiénique ,  ainsi  qu'il  est  aisé  de  le  faire  pour  le 

i.  3* 
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bicarbonate  de  chaux  et  les  chlorures  alcalins  ;  toutefois,  ce  n'est 
pas  une  raison  pour  les  condamner.  Lorsqu'on  songe  que  dans 
la  nourriture  des  bestiaux ,  le  sel  marin  peut  être  remplacé ,  en 
grande  partie  du  moins ,  par  le  sulfate  de  soude ,  on  sent  encore 
davantage  le  besoin  d'être  réservé ,  et  l'on  incline  à  croire  que  la 
présence  de  petites  quantités  de  sels  terreux  dans  les  eaux  est 
loin  d'être  inutile,  bien  qu'on  ne  puisse  affirmer  qu'elle  soit  indis- 
pensable. Il  ne  serait  pas  impossible  qu'une  légère  stimulation  opé- 
rée continuellement  sur  l'appareil  gastrique,  par  les  sulfates  et  les 
chlorures  terreux  contenus  dans  l'eau,  ne  fût  une  circonstance  fa- 
vorable à  l'entretien  d'une  bonne  santé.  Peut-on  d'ailleurs  contester 
l'influence  de  l'habitude  ?  Ne  sait-on  pas  que  lorsqu'une  personne 
habituée  à  boire  de  l'eau  de  la  Loire,  par  exemple,  va  à  Paris,  où 
elle  ne  boit  que  de  l'eau  de  la  Seine,  elle  se  trouve  souvent  incom- 
modée? L'eau  de  la  Seine  renferme  beaucoup  plus  de  matières 
salines  que  l'eau  de  la  Loire.  Quoi  d'étonnant  à  ce  qu'il  y  ait  une 
légère  perturbation  dans  la  santé ,  lorsqu'il  y  a  changement  dans 
les  habitudes?  L'équilibre  se  rétablit  sans  doute  bientôt,  mais 
la  perturbation  immédiate  n'en  est  pas*  moins  réelle.  Il  est  aussi 
facile  d'établir  l'influence  de  l'habitude,  que  difficile  d'en  préciser 
les  conséquences.  Nous  ne  sommes  pas  encore  en  mesure  d'ap- 
précier très-exactement  la  différence  de  l'état  hygiénique  de  deux 
populations  faisant  usage  d'eaux  également  potables ,  mais  inéga- 
lement riches  en  matières  salines  :  la  question  nous  paraît  trop 
complexe  pour  être  facilement  résolue. 

Il  y  a  des  maladies  qui  semblent  être  le  triste  privilège  de  cer- 
taines localités  :  le  goître  et  le  crétinisme,  par  exemple.  On  a  cru 
observer  que  dans  les  localités  où  régnent  ces  maladies,  l'eau  est 
souvent  peu  aérée,  soit  à  cause  de  la  faible  pression  atmosphérique, 
soit  à  raison  de  l'origine  de  l'eau  même.  Ainsi,  les  populations  qui 
habitent  à  quelques  milliers  de  mètres  au-dessus  du  niveau  de  la 
mer ,  boivent  une  eau  peu  aérée ,  parce  que  la  solubilité  des  gaz 
augmentant  avec  la  pression  ,  plus  une  eau  est  élevée,  moins  elle 
renferme  d'air.  D'une  autre  part ,  une  population  qui ,  subissant 
sans  cesse  la  pression  normale  de  l'atmosphère,  fait  usage  de 
neiffe  fondue,  ne  consomme  également  qu'une  eau  peu  aérée.  On  a 
donc  attribué  au  manque  d'air  dans  l'eau  la  cause  de  la  fréquence  du 
crétinisme  et  du  goîlre  parmi  certaines  populations.  Mais  à  combien 
de  démentis  ne  s'exposerait-on  pas,  si  à  cette  donnée  l'on  attachait 
une  valeur  trop  exclusive  !  Que  de  goitreux  et  de  crétins  ne  trouve- 
t-on  pas  en  des  lieux  où  l'eau  est  parfaitement  aérée!  La  plus 
grande  partie  des  eaux  de  la  vallée  de  l'Isère,  des  Hautesj-Alpes , 
des  Vosges,  du  Piémont,  de  la  Suisse  et  des  Pyrénées,  ont  été 


TROISIÈME    LEÇON.  75 

l'objet  de  travaux  analytiques  très-minutieux  de  la  part  de 
M.  Grange  :  il  les  a  trouvées  riches  en  magnésie  et  pauvres  en 
chaux.  Comme  dans  ces  contrées  on  rencontre  des  goitreux  et 
des  crétins,  il  a  cru  pouvoir  rapprocher  ces  faits ,  les  rendre  soli- 
daires, et  conclure  que  les  eaux  magnésifères  favorisent  le  déve- 
loppement du  goitre  et  du  crétinisme. 

Mais  comment  se  fait-il  que ,  chez  d'autres  populations  que 
ces  maladies  n'affligent  pas ,  la  quantité  de  magnésie  ingérée 
tous  les  jours  avec  les  aliments  dépasse  de  beaucoup  celle  que 
l'on  trouve  dans  les  eaux  suspectées?  Selon  M.  Blondeau ,  les 
eaux  des  puits  de  Rhodez  sont  cinq  fois  plus  magnésifères  que 
celle  de  l'Isère  ;  néanmoins ,  l'état  hygiénique  de  la  population 
de  Rhodez  est  normal.  Au  contraire,  selon  M.  Maumené,  les 
eaux  de  la  ville  de  Reims  ne  renferment  point  de  magnésie; 
et  cependant  de  tout  temps  cette  ville  a  malheureusement  ren- 
fermé un  grand  nombre  de  goitreux  et  de  scrofuleux.  Ces  ob- 
servations devront-elles  faire  rejeter ,  comme  de  nulle  valeur , 
le  rapprochement  que  l'on  a  fait  entre  certaines  endémies  et  la 
richesse  des  eaux  en  principes  magnésiens?  Je  ne  le  pense  pas. 
Sans  admettre  que  la  magnésie  puisse  être  une  cause  directe 
de  ces  maladies ,  il  y  a  lieu  de  penser  qu'elle  peut  concourir  à 
compléter  la  somme  des  influences  nécessaires  pour  les  dévelop- 
per. Ce  que  je  viens  de  dire  de  la  magnésie  est  applicable  à 
l'iode,  substance  à  laquelle  on  a  encore  voulu  faire  jouer,  pour 
les  mêmes  maladies,  un  rôle  aussi  important  et  aussi  exclusif  que 
celui  de  la  magnésie  ■ .  Ces  rapprochements  ont  toujours  de  l'intérêt 

I.  Les  travaux  de  M.  Chatin,  et  plusieurs  observations  d'autres  savants,  sem- 
blent établir  que  le  goitre  et  le  crétinisme  se  rattachent,  comme  fait  général,  à 
l'absence  ou  à  la  présence  de  l'iode ,  non-seulement  dans  l'eau ,  mais  dans  l'air,  et 
dans  tontes  les  substances  qui  exercent  une  influence  hygiénique  quelconque  sur  les 
populations.  Tout  récemment,  M.  Chatin  a  reconnu  que  sur  les  sommets  et  dans 
les  vallées  des  Alpes,  Pair  et  les  eaux  douces ,  tant  les  eanx  légères  que  celles  où 
dominent  les  sels  terreux ,  sont  également  pauvres  en  iode  ;  qu'à  une  certaine  dis- 
tance des  grands  massifs  montagneux,  l'air  et  les  eaux  légères  sont  riches  en  iode  ; 
que  les  eaux  dures  (lourdes)  sont  toujours  peu  ou  point  iodurées,  quel  que  soit  l'état 
de  l'air  :  que  par  conséquent ,  il  y  a  toujours  parallélisme  entre  l'air  et  les  eaux  po- 
tables légères ,  à  l'exclusion  des  eanx  séléniteuses  ;  d'où  se  déduit  encore  comme 
corollaire ,  la  possibilité  de  déterminer  l'état  de  l'air  par  celui  des  eaux  légères  et 
réciproquement.  Le  même  observateur  est  allé  plus  loin.  Il  a  trouvé  que  là,  oîi  le 
volume  d'air  respiré  par  un  homme  en  vingt-quatre  heures  *,  le  volume  d'eau  bue 
et  la  quantité  d'aliments  consommée  dans  le  même  temps ,  renferment  chacun 
moins  de  -~^  de  milligramme  d'iode,  le  goitre  commence  à  se  manifester;  à  7— de 
milligramme,  il  devient  fréquent;  et  à  <^~  endémique. 

De  là  il  a  déduit  une  classification  géographique  divisée  en  trois  sones  :  une  dans 

*  7,000  à  8,000  litres  suivant  M.  Damas. 
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en  ce  sens  qu'ils  peuvent  plus  tard  servir  d'éléments  pour  résoudre 
un  problème  par  sa  nature  très-difficile.  Pour  le  moment,  arrê- 
tons-nous à  ceci  :  une  eau  potable  doit  être  aérée  et  contenir  de 
faibles  proportions  de  bicarbonate  de  chaux  et  de  chlorures  alca- 
lins ;  les  autres  sels  ne  sont  pas  nuisibles ,  surtout  si  leur  somme 
no  dépasse  pas  la  somme  des  sels  précédents. 

Voyons  maintenant  de  quelle  manière  on  peut  rendre  potables 
les  eaux  qui  ne  le  sont  pas. 

Une  eau  peut  ne  pas  être  potable  pour  deux  motifs  ;  ou  parce 
que  des  matières  étrangères  la  salissent,  ou  parce  qu'elle  est  trop 
peu  minéralisée.  Dans  le  premier  cas,  je  n'aurais  pas  grand'chose 
à  vous  dire  ,  car  les  moyens  appropries  pour  clarifier  l'eau  sont 
étrangers  à  la  chimie.  Je  dirai  cependant  que  l'emploi  des  filtres 
réclame  des  soins,  sans  lesquels  il  peut  arriver  qu'une  eau  perde 
de  sa  pureté  par  cela  seul  qu'elle  a  été  filtrée.  L'eau  abandonne 
aux  filtres  les  matières 
qui  la  rendent  trouble  ; 
à  la  longue,  ces  filtres 
s'imprègnent  d'une  es- 
pèce de  vase  qui,  accu- 
mulée au  delà  de  cer- 
taines limites,  commu- 
nique   de    mauvaises 
qualités  à  l'eau  qui  la 
traverse.  Il  faut  donc 
qu'un  filtre  en  activité 
soit  nettoyé  de  temps 
en  temps,  et,  pour  ainsi 
dire,  remisa  neuf.  L'ap- 
pareil Fonviellese  trou- 
ve dans  de  bonnes  con- 
ditions sous  ce  rapport. 
Je  vais  tâcher  de  vous 
en  donner  une  idée. 
Fig.  ïB-  Ainsi  qu'on  le  voit 

par  cette  coupe  verticale  (fig.  28),  le  tuyau  de  conduite  CO  peut 
amener,  par  les  robinets  RR'R"R'"  dans  les   compartiments 

laquelle  le  goitre  est  1  peu  près  inconnu  ,  et  où  l'iode  est  a  son  maiimnin  (  -~  de 
millig.  )  (Paris,  Orléans,  Londres);  une  oh  il  est  poor  ainsi  dire  normal,  el  où  11 
proportion  diode  est  à  son  minimum  (7^  de  millig. }  (certaines  parties  des 
Alpes  | ,  et  une  troisième  zone  intermédiaire  (  Lyon,  Cbambéry,  Grenoble,  Soisaons  ) 
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À  A' A",  l'eau  aussi  bien  d'en  bas  que  d'en  haut,  et  elle  sortira  par 
les  robinets  alternes  S  S' S"  S'"  du  tuyau  de  décharge  D  £.  Lorsque 
les  couches  épuratrices,  formées  de  charbon ,  de  sable  de  rivière 
et  d'épongés ,  sont  engorgées ,  on  n'a  qu'à  ouvrir  les  robinets , 
de  telle  sorte  que  le  même  compartiment  soit  envahi  en  même 
temps  par  deux  courants  opposés.  C'est  en  ceci  que  consiste  toute 
la  supériorité  du  procédé  Fonvielle,  car  le  nettoyage  des  filtres, 
par.  des  courants  opposés  et  successifs ,  est  connu  depuis  long- 
temps. Malgré  ce  nettoyage ,  les  matières  épuratrices  se  fatiguent 
et  il  faut  les  changer  de  temps  à  autre.  Le  charbon ,  qui  agit  prin- 
cipalement en  vertu  de  sa  porosité ,  s'obstrue  bientôt  et  doit  être 
changé  toutes  les  semaines ,  tandis  que  le  sable  et  les  éponges  ne 
sont  lavés  à  fond  que  deux  à  trois  fois  par  an.  On  a  adopté  à 
Paris  un  autre  système  d'épuration ,  connu  sous  le  nom  de  sys- 
tème Souchon ,  dans  lequel  la  matière  épuratrice  des  filtres  est 
la  laine  tontisse  :  l'eau  arrive  de  bas  en  haut  dans  un  premier  ap- 
pareil ,  dit  dégraisseur,  où  elle  abandonne,  en  traversant  de  la 
toile,  la  plus  grande  partie  des  matières  qu'elle  tient  en  suspen- 
sion ;  ensuite  elle  filtre  de  haut  en  bas  sous  une  pression  de  0m  55 
à  travers  une  série  d'épais  diaphragmes  en  laine  ;  comme  ils  sont 
indépendants  les  uns  des  autres ,  quoique  formant  un  seul  sys- 
tème ,  on  peut  les  nettoyer  en  les  retirant  au  fur  et  à  mesure,  sans 
suspendre  la  filtration. 

Quelque  soin  que  l'on  apporte  à  l'entretien  des  filtres ,  l'eau 
perd  toujours  une  partie  de  l'air  qu'elle  tenait  en  dissolution  avant 
d'être  filtrée  ;  aussi  est-il  nécessaire  que  l'eau  filtrée  soit  aérée 
avant  d'être  livrée  à  la  consommation.  Bien  que  rien  ne  semble 
plus  facile  que  l'opération  du  filtrage ,  cependant  il  vaut  encore 
mieux  n'avoir  pas  besoin  de  ce  moyen  pour  avoir  de  l'eau  potable. 
On  aura  beau  filtrer  l'eau  fluviale ,  on  n'empêchera  jamais  qu'elle 
ne  varie  par  composition  et  par  température.  De  même,  à  l'époque 
de  la  fonte  des  neiges,  l'eau  d'un  fleuve  ne  peut  pas  avoir  la  même 
composition  que  pendant  les  grandes  sécheresses.  Or,  il  tombe  sous 
le  sens  qu'une  eau  qui  peut  varier  de  composition  plusieurs  fois 
tous  les  ans,  doit  amener  des  perturbations  dans  les  habitudes 
hygiéniques..  L'emploi  des  eaux  des  rivières  présente  un  autre 
inconvénient ,  plus  dangereux  que  celui  du  changement  de  com- 
position ;  pour  qu'une  eau  soit  sans  reproche ,  il  faut  non-seule- 
ment qu'elle  soit  limpide  et  d'une  composition  convenable  et 
constante,  mais  que  sa  température  soit  autant  que  possible 
fraîche  en  été  et  point  froide  en  hiver.  Or,  il  est  impossible  (  vous 
le  comprenez)  de  trouver  cette  condition  dans  l'eau  des  rivières  ; 
elle  se  trouve  au  contraire  dans  l'eau  de  source ,  dont  la  tempe- 
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rature  étant  en  général  supérieure  à  +  \  On  pendant  toute  l'an- 
née ,  semble  fraîche  en  été  et  tempérée  en  hiver.  Mais  ces  obser- 
vations perdent  de  leur  valeur,  lorsque  les  sources  sont  pauvres 
ou  insuffisantes ,  ou  lorsqu'on  ne  peut  disposer  que  d'eau  fluviale. 

Revenons  à  notre  question ,  la  manière  de  rendre  potable  une 
eau  qui  ne  le  serait  point  par  sa  nature.  Si  l'eau  joue  un  rôle  dans 
l'hygiène  publique,  on  conçoit  combien  il  importe  de  rendre  inno- 
cente une  eau  insalubre.  Toutefois,  l'importance  s'amoindrit  lors- 
qu'on songe  qu'il  n'y  a  jamais  de  très-grands  centres  de  population 
dans  les  lieux  où  l'eau  est  naturellement  mauvaise.  Cependant , 
lors  même  qu'il  ne  s'agirait  que  d'améliorer  l'état  sanitaire  d'une 
seule  famille  ou  d'un  seul  individu,  la  question  mériterait  encore 
d'être  étudiée. 

Disons  d'abord  que  si  l'eau  est  trop  pauvre  en  matières  salines 
(telle  serait  l'eau  pluviale),  on  ne  pourrait  y  remédier  que  par- 
tiellement ,  en  y  mêlant  un  peu  de  sel  marin  ;  il  faudrait  y  mêler 
aussi  un  peu  de  bi-carbonate  de  chaux,  ce  qui  serait  plus  difficile. 
Cependant,  l'eau  dissolvant  de  l'air,  et  l'air  contenant  de  l'acide 
carbonique,  si  l'on  faisait  passer  de  l'eau  pluviale  sur  de  la  craie, 
et  qu'on  y  ajoutât  ensuite  un  peu  de  sel  commun,  elle  pourrait 
devenir  meilleure.  Le  sel  commun  fournirait  plusieurs  matières 
salines,  et  l'acide  carbonique  dissous  dans  l'eau  transformerait  la 
craie  en  bi-carbonate  de  chaux.  Dans  le  cas  où,  au  contraire,  l'eau 
serait  trop  riche  en  sels  terreux,  la  difficulté  deviendrait  moindre. 
Supposez  en  effet  que  l'eau  contienne  une  trop  grande  quantité  de 
bi-carbonate  de  chaux  ou  de  sels  magnésiens,  faites -la  passer 
sur  un  peu  de  chaux  éteinte,  et  vous  l'améliorerez  de  telle  sorte 
qu'elle  deviendra  potable.  Je  vais  vous  en  donner  l'explication  par 
une  expérience.  Voici  une  eau  très-mauvaise,  dans  le  sens  qu'elle 
contient  une  trop  grande  quantité  de  bi-carbonate  de  chaux.  Je  ne 
puis  pas  la  boire,  je  ne  puis  pas  la  faire  servir  aux  usages  domes- 
tiques, et  quelques  instants  d'ébullition  suffisent  pour  la  rendre 
trouble.  Je  vais  l'améliorer  en  y  versant  un  peu  d'eau  de  chaux. 
Vous  voyez  que  ce  réactif  la  rend  blanchâtre,  parce  qu'il  a  changé 
le  bi-carbonate  de  chaux  en  carbonate.  En  ajoutant  un  peu  de 
chaux  j'ai  donc  transformé  le  bi-carbonate  soluble  en  carbonate 
insoluble.  Je  n'ai  plus  qu'à  filtrer  ou  à  laisser  reposer  pour  avoir 
de  l'eau  limpide.  Si  par  des  tâtonnements  préalables,  je  suis  par- 
venu à  ne  pas  mettre  un  excès  de  réactif,  évidemment  j'aurai  en- 
levé à  l'eau  son  principal  défaut.  Je  viens  de  me  servir  d'eau  de 
chaux  pour  vous  rendre  la  réaction  sensible  ;  mais  la  chaux  étant 
par  elle-même  soluble,  je  serais  arrivé  au  même  résultat,  si 
j'avais  laissé  séjourner  sur  un  peu  de  chaux  éteinte  l'eau  que  je 
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voulais  corriger.  Que  Ton  suppose  maintenant  une  eau  trop  ma- 
gnésifère,  le  même  procédé  pourra  encore  être  employé.  En 
effet ,  si  je  verse  quelques  gouttes  de  dissolution  de  chaux  dans 
de  l'eau  contenant  des  sels  à  base  de  magnésie ,  il  se  formera 
an  trouble  occasionné  par  de  la  magnésie  rendue  libre.  Sup- 
posons que  l'eau  soit  séléniteuse  ;  c'est-à-dire  qu'elle  renferme 
trop  de  sulfate  calcaire  :  elle  ne  cuit  pas  les  légumes ,  parce 
que  leur  surface  enduite  d'une  couche  de  ce  sel  déposé  par  suite 
de  l'ébullition  ,  devient ,  pour  ainsi  dire ,  imperméable  ;  elle  ne 
sert  pas  au  savonnage,  parce  que  le  savon  ordinaire  y  devient 
savon  insoluble  à  base  de  chaux:  dépourvu  de  faculté  déter- 
sive,  ce  savon  adhère  à  la  surface  des  tissus  et  abrite  ainsi  de 
toute  action  extérieure,  les  matières  salissantes  que  Ton  veut 
éliminer;  enfin,  cette  eau  séléniteuse  n'est  pas  potable  parce 
qu'elle  gêne  la  digestion,  et  produit  dans  l'estomac  cette  impres- 
sion de  pesanteur  qui  lui  a  valu  de  tout  temps  la  qualification  de 
crue  ou  de  lourde.  Dans  ce  cas,  c'est  le  carbonate  de  soude  (soude 
ordinaire)  qui  doit  nous  servir.  Si  je  verse  un  peu  de  ce  sel  dans 
de  l'eau  séléniteuse ,  un  trouble  abondant  apparaît  aussitôt  ;  il 
est  produit  par  de  la  craie.  Gomment  cette  craie  se  forme-t-elle? 
Une  équation  va  vous  le  dire 

CaO,  SO8  +  NaO,  CO»  »  NaO,  SO5  +  CaO,  CO*. 

Sulfate  de  Carbonate  Sulfate  de  Cavbeoate 

chaux.  de  soude.  soude.  de  chaux. 

Vous  voyez  que  les  deux  sels  ont  échangé  leurs  bases  :  de  cet 
échange  il  est  résulté  un  sel  insoluble  (la  craie  ou  carbonate 
de  chaux)  qui  avant  de  se  déposer  a  troublé  la  transparence  de 
la  masse  liquide.  Hâtons-nous  d'ajouter,  que  l'eau ,  en  cessant 
d'être  séléniteuse,  est  devenue  riche  en  sulfate  de  soude  et 
qu'elle  pourrait  avoir  acquis  une  légère  faculté  laxative  ;  mais  si, 
corrigée  ainsi ,  elle  n'est  pas  irréprochable ,  elle  peut  néanmoins 
servir  à  une  grande  partie  des  usages  de  la  vie. 

Arrivons  enfin  à  l'eau,  doublement  mauvaise  par  sa  richesse  eu 
sels  terreux  et  en  matières  organiques.  C'est  le  charbon  animal 
(os  calcinés  en  vase  clos)  qui  nous  servira  de  moyen  épurateur. 
Quatre  kilogrammes  de  cette  substance,  suffisent  pour  rendre  po- 
table un  hectolitre  d'eau  de  la  plus  mauvaise  qualité  :  l'effet  se 
manifeste  après  quarante-huit  heures  de  contact.  Le  charbon  ani- 
mal, cette  substance  précieuse  à  tant  de  titres,  a  la  propriété  d'ab- 
sorber non  -  seulement  les  gaz  putrides  qui  peuvent  se  trouver 
dissous  dans  un  liquide,  mais  encore  les  matières  putrescibles 
elles-mêmes  ;  en  outre  elle  s  empare  des  sels  terreux,  si  bien  qu'il 


80  CHIMIE    ÉLÉMENTAIRE. 

n'y  a  point  de  mauvaise  eau  qu'elle  n'ait  la  faculté  d'améliorer. 

11  nous  reste  à  étudier  l'eau  sous  le  rapport  de  son  application 
à  l'industrie.  Le  sujet  est  par  sa  nature  très-complexe.  Jusqu'à 
présent  on  a  pu  formuler  quelques  généralités,  et  dire  au  chi- 
miste :  voulez -vous  de  l'eau  pure?  distillez  l'eau  naturelle.  A 
l'homme  du  monde  :  voulez- vous  rendre  potable  une  eau  mauvaise? 
donnez-lui  ce  qui  lui  manque ,  ôtez-lui  ce  qu'elle  a  de  trop,  et 
servez-vous  de  tel  ou  tel  moyen. 

Mais  que  répondre  de  positif  aux  industriels  si  chacun  d'eux  a 
des  exigences  diverses?  Par  exemple,  plus  l'eau  sera  dépourvue 
de  sels  calcaires,  mieux  elle  conviendra  au  savonnier,  tandis  que  le 
teinturier,  au  contraire,  préférera  une  eau  séléniteuse.  Bien  plus  : 
il  est  une  industrie,  marchant  à  la  tête  de  toutes  les  autres,  et  à  la- 
quelle l'eau  la  plus  mauvaise,  pour  la  plupart  des  autres  usages, 
est  celle  qui  convient  le  mieux,  je  veux  parler  de  l'agriculture.  Si 
nous  renonçons  à  nous  occuper  de  l'eau  dans  ses  rapports  trop 
complexes  avec  l'industrie  en  général,  il  n'en  sera  pas  ainsi  à 
l'égard  de  l'industrie  agricole.  Son  importance  est  si  grande  que 
tout  ce  qui  s'y  rattache  nous  doit  offrir  un  véritable  intérêt.  Aussi 
croyons-nous  devoir  compléter  l'histoire  de  l'eau  par  un  coup 
d'œil  rapide  sur  le  rôle  qu'elle  joue  dans  la  culture  des  plantes. 

Pour  rester  à  notre  point  de  vue,  nous  ne  nous  occuperons  pas 
de  l'influence  de  l'eau  comme  agent  physique  :  nous  ne  dirons 
pas  comment  la  fertilité  des  terres  se  lie  avec  leur  degré  d'humi- 
dité ;  degré  variable  selon  l'aptitude  des  terres  mêmes  à  retenir 
ou  à  abandonner  l'eau  dont  elles  sont  imprégnées.  Nous  ne  dirons 
pas  comment  l'eau  qui  prend  l'état  solide  dans  l'intérieur  de  la 
terre,  contribue  à  la  rendre  plus  meuble  et  plus  perméable  aux 
agents  extérieurs  ;  mais  nous  expliquerons  de  quelle  manière  elle 
contribue  à  la  fertilité  en  servant  de  véhicule  aux  principes  fer- 
tilisants. Personne  n'ignore  que  les  dépôts  des  rivières  et  les 
terrains  d'alluvion  sont  très-favorables  à  la  culture  des  plantes  ; 
d'un  autre  côté,  qui  n'a  remarqué  la  végétation  luxuriante  qui  se 
manifeste  quelquefois  sur  des  terres  qui  ont  été  temporairement 
submergées  !  On  est  porté  à  croire  que  ce  luxe  de  verdure  tient  à  la 
seule  humidité  ;  mais  il  tient  aussi  à  la  nature  du  limon  que  l'eau 
dépose,  etaux  matières  salines  qu'elle  laisse  en  s'évaporant.  Lorsque 
le  limon  charrié  par  les  rivières  est  formé  3'un  mélange  intime  de 
sable,  d'argile,  de  fragments  de  roches  alcalines  ou  calcaires  et  de 
matières  organiques,  il  réalise  à  peu  près,  par  sa  composition, 
l'idéal  des  terrains  propres  à  la  culture  ;  aussi  dans  quelques  cas, 
un  des  effets  immédiats  des  débordements  est  de  déposer  sur  les 
terres  une  couche  fertilisante,  qui  économise  momentanément  l'em- 
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ploi  des  engrais.  On  conçoit  facilement  un  pareil  résultat  lorsqu'on 
pense  à  la  quantité  prodigieuse  de  sédiment  terreux  que  les  fleuves 
déposent,  ou  qu'ils  portent  à  la  mer.  Le  Nil,  d'après  les  calculs  de 
Rennel,  dépose,  par  chaque  heure,  plus  de  5,000  mètres  cubes 
de  sédiment  !  Cela  explique  comment  ce  fleuve  fertilise  par  ses 
inondations  les  vastes  contrées  de  l'Egypte.  On  conçoit  du  reste 
sans  effort  pourquoi  certains  sédiments  fluviaux  sont  si  fertilisants  : 
ils  représentent  une  terre,  pour  ainsi  dire,  toute  préparée  qui  n'a 
pas  besoin  de  l'action  tardive  du  temps  pour  devenir  favorable  à  la 
végétation.  Cependant,  cette  faculté  peut  varier  selon  les  circon- 
stances. Les  sédiments  des  fleuves  se  composent  de  détritus  de 
roches ,  mais  tous  les  éléments  des  roches  n'agissent  pas  de  la 
même  manière  sur  les  cultures.  On  ne  saurait  confondre  un  sédi- 
ment qui  proviendrait  de  roches  cristallines,  avec  celui  qui  pro- 
viendrait de  roches  stratifiées.  Les  deux  peuvent  être  utiles,  mais 
dans  des  conditions  différentes.  Tel  sédiment  qui  conviendra  à 
telle  contrée,  sera  inutile  à  telle  autre.  Aussi  rien  ne  pourrait  être 
plus  utile  à  l'agriculture  que  l'étude  chimique  des  rivières  sous  le 
triple  point  de  vue  de  leur  origine,  de  leur  cours,  et  des  terrains 
qu'elles  baignent.  Une  pareille  étude,  non-seulement  amènerait  à 
la  connaissance  des  qualités  relatives  des  matières  que  l'eau  trans- 
porte mécaniquement,  mais  encore  de  celles  qu'elle  tient  en  dis- 
solution :  de  ces  notions  l'agriculture  tirerait  de  grands  enseigne- 
ments ;  car  une  eau  qui  serait  aussi  pure  qu'elle  l'est  lorsqu'elle 
tombe  du  ciel,  et  qui  charrierait  un  sédiment  de  certaine  nature, 
pourrait  être  aussi  utile  qu'une  eau  limpide  qui  contiendrait  cer- 
tains sels  en  dissolution. 

Pour  nous  faire  une  idée  du  rôle  que  l'eau  considérée  comme 
dissolvant,  joue  dans  l'agriculture,  nous  allons  comparer  la  nature 
des  matières  fixes  que  tiennent  d'ordinaire  en  dissolution  les  eaux 
fluviales,  avec  la  nature  de  celles  que  les  plantes  laissent  comme 
résidu  après  leur  incinération. 


Matières  que  l'on  trouve  le  plus 
généralement  en  dissolution  dans 
les  eaux  fluviales. 

chaux. 

potasse. 

sonde. 

magnésie. 

fer. 

manganèse. 


de 


Sulfates.... 
Carbonates» 
Phosphates. 
Nitrates . . . 
Silicates . . . 

Chlorures  alcalins. 
Chlorures  terreui. 
Acide  silicique. 
Matières  organiques. 
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Matières  que  Ton  troure  le  plus 
généralement  dans  les  cendres 
des  plantes. 

chaux. 

potasse. 

soude. 

magnésie. 

fer. 

manganèse. 
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Chlorures  alcalins. 
Chlorures  terreux. 
Acide  siliçiqne. 
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La  coïncidence  est  remarquable  :  si  les  cendres  ne  contiennent 
pas  de  nitrates  et  de  matières  organiques,  c'est  que  le  feu  les  dé- 
truit. Mais  on  sait  que  certaines  plantes  contiennent,  dans  quel- 
ques circonstances,  des  quantités  considérables  de  nitrates;  je 
vous  en  citerai  une  que  vous  connaissez  tous,  la  betterave.  Pour 
nous  convaincre  que  les  principes  fixes  minéraux  sont  introduits 
dans  l'organisme  végétal  au  moyen  de  l'eau  qui  leur  sert  de  dis- 
solvant, représentons-nous  un  arbre  au  printemps,  lorsqu'il  est 
en  pleine  sève.  L'eau  qui  constitue  la  plus  grande  partie  de  cette 
sève,  par  où  arrive-t-elle  en  si  grande  abondance?  Ce  n'est  pas 
seulement  par  la  surface  de  la  plante,  mais  principalement  par  la 
voie  des  racines.  Or,  ces  appareils  sont  construits  de  telle  sorte, 
qu'ils  ne  livrent  passage  qu'aux  liquides.  Les  matières  minérales 
ne  peuvent  donc  entrer  dans  l'économie  végétale  que  sous  forme 
de  liquide,  et  l'eau  seule  peut  leur  servir  de  dissolvant.  Une  diffi- 
culté s'élève  cependant  :  les  principes  des  cendres  ne  sont  pas  à 
beaucoup  près  tous  solubles  ;  comment  ceux  qui  ne  le  sont  pas 
ont-ils  pénétré  dans  les  plantes?  De  ce  qu'une  partie  des  cendres 
est  formée  de  matières  insolubles,  on  ne  doit  pas  conclure  que  ces 
mêmes  matières  préexistent  dans  les  plantes.  Leurs  principes  con- 
stituants y  préexistent  sans  doute,  mais  l'on  ignore  de  quelle  ma- 
nière ils  sont  associés.  Ainsi  l'on  trouve,  par  exemple,  du  phos- 
phate de  magnésie  dans  les  cendres  ;  mais  qui  pourrrait  soutenir 
que  dans  l'économie  végétale,  l'acide  phosphorique  et  l'oxyde  de 
magnésium  soient  associés  sous  forme  d'un  sel?  Cette  observation 
prend  un  caractère  de  généralité  lorsqu'on  la  rapporte  indistincte- 
ment à  toutes  les  cendres  et  à  toutes  les  eaux.  Il  arrive  que  par 
l'évaporation  on  retire  d'une  eau  naturelle  une  certaine  quantité  de 
sels,  dont  quelques-uns  ne  peuvent  plus  se  dissoudre.  Dans  ce  cas, 
de  deux  choses  l'une,  ou  les  sels  insolubles  étaient  tenus  en  dis- 
solution par  un  agent  que  l'évaporation  a  fait  disparaître,  ou  leurs 
éléments  étaient  associés  de  manière  à  former  des  composés  solu- 
bles. Si  le  raisonnement  ne  nous  oblige  pas  à  regarder  comme 
préexistants  les  sels  que  nous  tirons  de  l'eau  et  des  plantes  par 
l'analyse  ou  par  l'incinération,  la  difficulté  tombe  d'elle-même.  Je 
veux  cependant  la  lever  :  je  vous  ai  dit  que  l'eau  a  la  propriété  de 
'  dissoudre  presque  tous  les  gaz,  et  que  par  conséquent  elle  contient 
de  l'air.  Je  vous  ai  dit  aussi  incidemment  que  l'air  renferme  un  peu 
de  gaz  acide  carbonique  :  l'eau  doit  donc  en  contenir  à  son  tour. 
Or,  j'invoque  la  présence  de  l'acide  carbonique  dans  l'eau,  pour  ex- 
pliquer comment  tous  les  sels  insolubles  qu'on  trouve  dans  les  cen- 
dres peuvent  pénétrer  par  les  raciifes  dans  l'organisme  des  plantes. 
En  effet,  quels  sont-ils?  Les  carbonates,  les  phosphates,  les  sili- 
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cates  terreux  et  métalliques.  Mais,  il  n'en  est  pas  un  seul  qui  ne 
devienne  soluble  dans  l'eau  à  la  faveur  de  l'acide  carbonique. 
Grâce  à  ce  gaz,  les  carbonates  de  chaux  et  de  magnésie  deviennent 
bi-carbonates,  et  par  conséquent  solubles.  Les  phosphates  terreux 
et  métalliques  en  font  autant.  Je  ne  saurais  vous  dire  s'il  leur 
enlève  un  peu  de  base  pour  les  transformer  en  bi-phosphates, 
ou  bien  si  cette  transformation  s'opère  en  vertu  d'une  disso- 
lution pure  et  simple  sans  décomposition  préalable  ;  ce  qu'il  y  a 
de  certain  (et  M.  Dumas  l'a  démontré) ,  c'est  que  l'eau  contenant 
de  l'acide  carbonique  rend  solubles  les  phosphates  qui  ne  le  sont 
point  par  leur  nature.  Quant  aux  silicates  terreux,  l'acide  carbo- 
nique les  décompose,  et  rend  libre  une  partie  de  leur  acide  sili- 
cique  ;  on  sait  que  lorsqu'elle  sort  d'une  combinaison,  cette  sub- 
stance est  soluble  dans  l'eau.  L'insolubilité  des  sels  contenus  dans 
les  cendres  ne  rend  donc  pas  problématique  le  rôle  dissolvant  de 
l'eau,  et  ne  permet  plus  de  douter  que  ce  liquide  ne  soit  le  véhi- 
cule au  moyen  duquel  les  principes  minéraux  pénètrent  dans 
l'économie  végétale. 

Pour  bien  apprécier  l'importance  de  l'eau  considérée  comme 
dissolvant ,  il  faut  que  vous  sachiez  que  les  principes  minéraux  sont 
indispensables  à  l'existence  des  plantes.  Vous  vous  en  convaincrez 
en  recherchant  pourquoi,  depuis  un  temps  immémorial,  les  agricul- 
teurs sont  obligés  d'amender  leurs  terres,  sous  peine  de  perdre  les 
récoltes  ;  pourquoi  cette  nécessité  d'introduire  dans  le  sol  arable 
tantôt  du  plâtre,  tantôt  du  calcaire  ;  pourquoi  on  se  préoccupe 
de  donner  aux  céréales,  par  exemple,  des  engrais  riches  en  phos- 
phates et  en  silicates.  Évidemment  ces  usages,  auxquels  la  pra- 
tique n'a  jamais  pu  se  soustraire,  doivent  répondre  à  une  exigence 
de  la  nature.  La  physiologie  nous  apprend,  au  surplus,  que  la  char- 
pente de  quelques  plantes  est  formée  de  principes  minéraux  :  l'a- 
cide silicique,  par  exemple,  semble  être  le  point  de  départ  du  tissu 
cellulaire  ;  il  agit  comme  ce  grain  de  poussière  auquel  s'attachent 
les  premiers  cristaux  dans  une  dissolution  saline  ;  il  peut  même 
prendre  la  forme  et  remplir  les  fonctions  du  tissu  ligneux,  ainsi  que 
le  prouvent  les  équîsetacés  et  les  bambous  où  il  le  remplace,  à  peu 
près,  comme  l'oxalate  de  chaux  le  remplace  dans  certains  lichens. 

L'eau,  quelle  que  soit  sa  provenance,  joue  donc  toujours  un  rôle 
immense  dans  l'agriculture  :  pluviale,  elle  apporte  cette  faculté 
dissolvante  sans  laquelle  les  meilleures  terres  seraient  frappées  de 
stérilité  ;  fluviale,  elle  apporte  avec  cette  même  faculté  des  ri- 
chesses dont  nous  voyons  tous  les  jours  les  étonnants  effets.  Mais 
l'eau  ne  se  borne  pas  au  rôle  de  dissolvant ,  elle  joue  aussi  celui 
d'agent  chimique.  A  quoi  serviraient,  en  effet,  les  fumiers,  si  une  fois 

i.  ** 
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introduits  dans  la  terre,  ils  ne  pouvaient  pas  subir  cette  fermenta* 
tion  dont  le  résultat  est  de  fournir  la  nourriture  aux  plantes?  Ce 
phénomène  ne  pourrait  s'accomplir  sans  l'intervention  de  l'eau. 

Ainsi ,  nous  voyons  déjà  l'eau  jouer  dans  l'agriculture  un  triple 
rôle  :  mécanique,  lorsqu'elle  transporte  les  sédiments  terreux  ; 
physique,  quand  elle  contribue  par  sa  faculté  dissolvante  au  chan- 
gement d'état  des  matières  solides  ;  chimique  enfin,  lorsque  ses 
éléments  prennent  part  à  la  fermentation  des  fumiers. 

Terminons  cette  étude  en  résumant  les  principaux  traits  de 
l'histoire  de  ce  liquide  :  seule  parmi  les  liquides,  l'eau  peut  dans 
•certaines  limites,  se  contracter  par  une  élévation  de  température; 
bien  des  êtres  vivants  périraient  sans  cette  anomalie.  Seule  parmi 
les  liquides,  elle  peut  dissoudre  toute  sorte  de  gaz  ;  à  cette  pro- 
priété se  rattache  l'existence  de  tout  ce  qui  a  vie.  En  effet.,  les 
plantes  qui  empruntent  principalement  un  de  leurs  éléments  à 
l'acide  carbonique,  ne  pourraient  pas  absorber  cet  acide  sans  l'in- 
termédiaire de  l'eau  ;  les  animaux  terrestres  ne  pourraient  pas  res- 
pirer si  leur  appareil  pulmonaire  n'était  pas  humecté  ;  les  pois- 
sons ne  respireraient  pas  non  plus,  si  l'eau  ne  tenait  pas  en  dis- 
solution de  l'oxygène.  Enfin,  Veau  seule  parmi  tous  les  liquides 
peut  dissoudre  une  grande  partie  des  matières  minérales  :  sans 
■Cette  propriété,  les  animaux  et  les  plantes  ne  pourraient  pas 
s'assimiler  les  principes  fixes  qui  leur  sont  indispensables.  Peu  de 
phénomènes  s'accomplissent  dans  la  nature  sans  son  intervention. 
L'on  peut  dire  que  l'eau  résume  en  elle  seule  la  plus  grande  par- 
tie des  conditions  de  la  vie. 
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IV   LEÇON. 

"O"    —  AI  R  ITHOIFlillSDI, 

Sommai.--  Propriétés  et  prépar.tion  de  l'aaote.  —  Son  inertie  chimique  apparente. 
—  Son  action  1  l'i'Iil  mùim.  -  Signincation  icienlinque  de  ce  mot.  —  Eipe- 
rience  mémorable  de  LiToiiler.  —  Composition  de  l'air  déterminée  pirdei  moyen» 
endiometriquei  -  Description  de  l'eodiomÈlre  (le  Tolti.  —  Àaaljse  rie  l'air  par 
le  phosphore.  —  L'air  ut  on  mélange.  -  Ootn  l'oijgène  et  l'afote,  il  renferme 
dn  gaa  acide  carbonqoe,  et  de  la  Tapeur  d'eau.  —  Eipiriencea  pour  déterminer 
les  proportion!  de  ta  substances  dans  l'air.  —  Signincation  des  moti  ctmhutitai 
et  umbuitiblt,  d'après  Laioiiier  et  d'aprta  les  chimistes  moderne».  —  Phéno- 
mènes ehimiqnea  de  li  combustion.  —  Igniticn  et  flamme.  —  La  respiration  eet 
un  phénomène  d'oiyditiou.  —  Air  Ticié.  —  Haie  dn  gai  acide  carbonique  dut 
l'air.  —  Necessila  de  la  Tapeur  aqueuse  dans  l'air. 

Messieurs, 
Après  l'eau,  nous  devons  étudier  l'air,  qui  se  compose  d'oxy- 
gène et  d'azote.  L'examen  des  principales  propriétés  de  ce  dernier 
corps,  je  ne  dis  pas  son  histoire  chimique ,  nous  servira  d'intro- 
duction. 

L'azote  est  un  gaz  incolore  et  inodore  ;  il  éteint  les  corps  en  com- 
bustion, et  par  conséquent  il  est  irrespirable.  Sa  densité   est 
■=  0,972  ;  donc,  il  est  plus  léger  que  l'air.  Un  litre  de  ce  gaz  me- 
suré, dans  les  circonstances  normales  de  température  et  de  pres- 
sion, pèse  1"  256.  Son  équivalent  est  —  175,  si  l'oxygène  est 
■■=  i 00  ;  il  est  —  * f ,  si  l'hydrogène  est—  4 .  L'écriture  chimique 
le  représente  par  Az  ou  N.  Le  premier  signe  veut  dire  Azote ,  le 
second  Nitrogène.  Par  Azote,  on  a  voulu  exprimer  que  ce  gaz  est 
contraire  à  la  vie,  et  par  Nitrogène  qu'il  engendre  le  nitre. 
Comme  l'azote  constitue  les  f  de  l'air ,  nous  en  avons  une  source 
abondante  dans  l'atmosphère.  Pour  l'isoler,  on  place  un  morceau 
de  phosphore  dans  une  petite  capsule  soutenue  par  une  rondelle 
de  liège  qui  nage  sur  l'eau  d'une  cuve  ;  on  enflamme  le  phosphore 
et  on   recouvre  immédiatement    la 
capsule  avec  une  grande  cloche  ï,fig. 
29);  le  phosphore  brûle  aux  dépens 
de  l'oxygène  de  l'air  confiné ,  et  se 
transforme  en  acide  phosphorique  que 
l'eau  absorbe.  La  flamme  éteinte,  et 
la  cloche  refroidie,  on  trouvera  que 
le  volume  primitif  de  l'air  est  réduit 
è  peu  près  à  ~.  Hais  cet  azote  est  loin 
Tig.  ».  d'être  pur  ;  il  contient  encore  i  à  5 

centièmes  d'oxygène  ;  pour  l'en  priver  tout  è  fait,  on  le  transvase 
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dans  des  éprouvettes  où  l'on  introduit  un  bâton  de  phosphore; 
l'oxygène  sera ,  peu  à  peu ,  absorbé  entièrement  par  cette  sub- 
stance. On  s'en  assure  en  regardant  les  éprouvettes  dans  l'obscu- 
rité ;  si  l'azote  qu'elles  renferment  est  pur ,  le  phosphore  ne  doit 
donner  aucune  lueur. 

On  prépare  de  l'azote  d'une  extrême  pureté  en  faisant  passer  un 
courant  d'air  par  un  tube  en  verre  rempli  de  planures  de  cuivre , 
et  adapté  sur  une  auge  en  tôle  ou  se  trouvent  des  charbons  ar- 
dents (fig.  30). 

Le  siphon  S  détermine  la  chute  d'un  filet  d'eau  dans  le  flacon  P. 
L'air  que  celui-ci  contient  est  obligé,  pour  sortir,  de  traverser  les 


deux  tubes  (  et  t'.  Le  premier  t  contient  de  la  pierre  ponce  imbi- 
bée de  potasse  caustique  qui  enlèvera  à  l'air  son  acide  carbonique; 
l'autre  tube  f  contient  de  la  pierre  ponce  imbibée  d'acide  sulfu- 
riqye  qui  enlèvera  à  l'air  son  humidité.  L'air,  ainsi  épuré ,  arrive 
dans  le  tube  T,  où  il  trouve  le  cuivre  incandescent  auquel  il  aban- 
donne tout  son  oxygène  ;  l'azote  passe  dans  l'éprouvette  E  \ 

1.  M.  Co«enwinder  a  puMié  on  procédé  fort  commode  pour  préparer  l'aiote  ; 
il  consista  à  faire  agir  t'hydrocblorate  d'uninuniaqne  sur  le  nitrile  de  potasse. 
Voici  comment  il  prépare  ce  denier  tel  :  il  tait  passer  do  gai  nïtreui  (  provenant 
de  la  décomposition  de  I  p.  d'amidon  par  (Dp.  d'acide  nitrique]  dans  une  dissolu- 
tion de  potasse  caustique  (densité  l,3S)  jusqu'à  ce  que  la  liqueur  soit  devenue  fr»n- 
cnement  acide;  il  y  ajoute  ensuite  nu  j'en  de  potasse  caustique  pour  la  rendre 
très-légèrement  alcaline. 

Quand  on  vent  préparer  de  l'aiote  ,  il  suffit  de  mêler  un  volume  de  celle  liqueur 


QUATRIÈME    LEÇON.  87 

Dans  l'histoire  chimique  de  ce  gaz,  il  est  une  circonstance  qui 
fit  naître  jadis  un  singulier  doute  :  l'azote  n'a  que  des  propriétés 
négatives  ;  on  dit  ce  qu'il  ne  fait  pas,  et  Ton  ne  dit  pas  ce  qu'il 
fait.-détte  absence  de  caractères  positifs  fit  douter  de  son  indivi- 
dualité ;  on  se  demanda  si  l'on  devait  considérer  comme  étant 
simple  un  corps  qui  ne  se  combinait  directement  avec  aucun  autre 
corps.  À  cause  de  son  inertie,  on  crut  que  ses  affinités  étaient 
satisfaites,  ce  qui  excluait  l'idée  d'une  substance  simple. 

Mais,  plus  tard ,  l'expérience  fit  reconnaître  que  l'azote  entrait 
dans  des  combinaisons  bien  définies,  et  qu'il  en  sortait  avec  toutes 
ses  propriétés.  Ainsi ,  l'oxygène  et  l'hydrogène  (pour  ne  parler 
que  des  corps  qui  nous  sont  connus)  peuvent  se  combiner  avec 
l'azote  :  le  premier  directement ,  tous  les  deux  à  Y  état  naissant. 
Cette  condition,  appelée  état  naissant ,  demande  toute  votre  atten- 
tion, car  il  y  a  nombre  de  composés  qui  ne  peuvent  s'effectuer 
qu'autant  que  les  éléments  qui  doivent  les  former  ne  sont  pas  dans 
cet  état  spécial.  On  entend  par  état  naissant  la  condition  dans 
laquelle  se  trouve  une  molécule  à  l'instant  où  elle  se  sépare  d'une 
combinaison.  Sans  qu'on  en  sache  la  cause,  il  est  incontestable  que 
deux  molécules,  indifférentes  Tune  pour  l'autre  dans  les  circon- 
stances ordinaires,  se  combinent  immédiatement  si  elles  se  ren- 
contrent ,  lorsque  l'une  d'elles  ou  toutes  les  deux  se  dégagent  d'une 
combinaison  dont  elles  faisaient  partie.  Vous  mettrez  en  vain  de 
l'azote  en  contact  avec  de  l'hydrogène  ou  de  l'oxygène  :  ces  gaz 
ne  s'y  combineront  pas  ;  mais,  par  un  courant  électrique,  décom- 
posez de  l'eau  qui  tienne  en  dissolution  de  l'air,  vous  obtiendrez 
un  peu  d'ammoniaque  (hydrogène  et  azote),  et  un  peu  d'acide  azo- 
tique (azote  et  oxygène).  L'eau  décomposée  par  le  courant  élec- 
trique met  en  liberté  ses  deux  éléments,  qui  rencontrent  l'azote  de 
l'air  dissous  et  s'y  combinent.  Il  a  fallu  qu'ils  sortissent  d'une 
combinaison ,  sans  cela  ils  n'auraient  pas  eu  de  prise  sur  l'azote. 
II  demeure  donc  prouvé  que  ce  gaz  se  combine  directement 
avec  d'autres  corps  pour  former  des  composés  nettement  définis. 
Prouvons  maintenant  qu'il  s'en  sépare  en  gardant  toutes  ses  pro- 
priétés et  ses  caractères. 

Je  verse  une  dissolution  de  chlore  dans  un  tube  jusqu'à  ce  qu'il 
en  contienne  les  ~  de  sa  capacité,  et  j'achève  de  le  remplir  avec 
une  dissolution  d'ammoniaque  ;  je  le  renverse  sur  le  mercure,  et 
vous  allez  voir  qu'au  moment  où  les  deux  liquides  se  mêlent ,  il  se 

arec  trois  de  dissoin tion  concentrée  de  chlorhydrate  d'ammoniaque  (sel  ammoniac 
ordinaire  ),  et  de  chanfier  légèrement  le  mélange  dans  un  ballon  :  on  lave  le  gaz 
avec  de  l'acide  snlfuriqne,  ponr  le  priver  d'un  peu  d'ammoniaque.  Quand  on  a  une 
provision  de  nitrite  de  potasse,  la  préparation  de  l'azote  devient  prompte  et  facile. 
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manifeste  une  effervescence  dans  leur  masse,  et  un  gaz  gagne  la 
partie  supérieure  du  récipient.  Ce  gaz  n'est  autre  que  de  l'azote. 
Comment  s'est-il  formé?  L'ammoniaque  se  compose  d'azote  et 
d'hvdrogène  ;  le  chlore  s'est  emparé  de  ce  dernier  élément ,  l'autre 
est  devenu  libre. 

Je  tiens  moins  à  vous  faire  saisir  la  réaction  en  elle-même,  que 
le  fait  de  la  mise  en  liberté  de  l'azote  ;  car  le  point  principal  que  je 
veux  établir  dans  ce  moment ,  c'est  que  ce  gaz  peut  entrer  direc- 
tement ,  malgré  sa  paresse  apparente,  dans  des  combinaisons  défi- 
nies, et  en  sortir  avec  tons  ses  caractères.  J'ajoute  qu'il  existe  peut- 
être  peu  de  corps  donnant  lieu  â  des  composés  aussi  remarquables 
que  lui.  Avec  l'hydrogène,  il  forme  l'ammoniaque  ;  avec  l'oxygène, 
il  forme  l'acide  nitrique  ;  avec  l'oxygène,  l'hydrogène  et  le  car- 
bone, il  constitue  les  tissus  animaux  et  les  organes  rudimentairos 
des  plantes  ;  il  est  un  des  éléments  indispensables  de  l'organisa- 
tion, comme  il  l'est  de  la  respiration,  car  il  tempère,  par  sa  pré- 
sence dans  l'air,  l'énergie  de  l'oxygène,  et  permet  ainsi  aux  ani- 
.  maux  de  respirer  à  leur  aise. 

Je  ne  vous  en  dirai  pas  davantage  sur  l'azote.  Nous  reprendrons 
plus  tard  l'histoire  chimique  de  ce  gaz,  selon  le  programme  que 
nous  nous  sommes  proposé  de  suivre.  Ce  que  nous  venons  d'expo- 
ser nous  suffira  pour  étudier  l'air,  qui  est  le  sujet  principal  de  cette 
leçon. 

Les  anciens  considéraient  l'air  comme  un  élément.  Vers  la  moitié 
du  xvii*  siècle,  on  soupçonna  qu'il  était  un  corps  composé.  La 
gloire  d'en  déterminer  la  véritable  nature  était  encore  réservée  à 
Lavoisier.  Il  est  remarquable  qu'en  général  on  arrive  aux  grandes 
découvertes  par  des  moyens  très-simples.  Voici  comment  Lavoisier 
ouvrit  aux  sciences  naturelles  la  plus  large  voie  qu'elles  aient  eueà 


Fig.  ai. 


parcourir;  il  introduisit  du  mercure  dans  un  ballon  à  long  col  re- 
courbé, ainsi  que  vous  le  voyez  dans  le  dessin  ci-joint  (jig.  31  )  ;  il  le 
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mit  qp  communication  avec  une  cloche  P  placée  dans  un  bain  de  mer* 
cure  R  S  ;  il  fit  monter  du  métal  dans  cette  cloche,  à  l'aide  d'un  si- 
phon, jusqu'à  la  hauteur  L,  Le  ballon  reposait  sur  un  fourneau.  Après 
avoir  marqué  soigneusement  le  niveau  L,  il  chauffa  le  ballon  autant 
qu'il  fut  nécessaire  pour  que  le  mercure  entrât  en  ébullition.  L'ex- 
périence durait  depuis  deux  jours ,  lorsqu'il  vit  sur  la  surface  du 
mercure  bouillant  de  petites  lamelles  rouges  qui ,  pendant  quatre 
à  cinq  jours,  augmentèrent  en  nombre  et  en  volume  ;  puis  le  phé- 
nomène s'arrêta,  bien  que  l'expérience  eût  marché  jusqu'au  dou- 
zième jour.  Dès  que  tout  l'appareil  fut  refroidi ,  il  mesura  le  niveau 
du  métal  dans  la  cloche  P,  et  vit  ainsi  que  l'air  de  l'appareil  avait 
diminué  environ  d'un  sixième,  et  qu'il  ne  pouvait  plus  servir  ni  à 
la  respiration,  ni  à  la  combustion  ;  effectivement ,  les  animaux  y 
périssaient  et  les  lumières  s'y  éteignaient  sur-le-champ.  D'un 
autre  côté,  les  lamelles  rouges  qui  s'étaient  formées  à  la  surface 
du  mercure,  chauffées  dans  une  petite  cornue,  se  décomposèrent 
en  mercure  métallique  et  en  un  gaz  dans  lequel  les  lumières  brû- 
laient avec  éclat.  Ce  gaz,  mêlé  avec  l'air  de  l'appareil ,  lui  commu- 
niquait toutes  les  propriétés  de  l'air  ordinaire.  Lavoisier  conclut 
de  cette  expérience  que  l'air  atmosphérique  est  composé  de  deux 
gaz  de  nature  différente  et  pour  ainsi  dire  opposée ,  l'un  inca- 
pable d'entretenir  la  combustion  et  la  respiration  ;  l'autre,  au  con- 
traire, très-favorable  à  l'une  et  à  l'autre. 

Jamais  expérience  ne  fut  ni  plus  simple  ni  mieux  conçue  que 
celle-ci.  Elle  fut  une  analyse  et  une  synthèse  à  la  fois,  et  ne  put 
laisser  le  moindre  doute  sur  la  netteté  de  son  résultat.  Cependant, 
la  véritable  composition  de  l'air  n'a  été  définitivement  établie  que 
dans  notre  siècle,  et  grâce  aux  efforts  réunis  des  plus  grandes 
capacités  de  la  science. 

Le  moyen  classique  pour  analyser  l'air  consiste  dans  l'emploi 
de  l'eudiomètre  à  eau.  Cet  instrument  a  été  inventé  par  Volta. 
Bien  qu'aujourd'hui  il  soit  devenu  insuffisant  pour  des  détermi- 
nations très-exactes,  il  ne  mérite  pas  moins  d'être  connu  comme 
un  monument  historique,  car,  entre  les  mains  de  MM.  Gay-Lussac 
et  de  Humboldt,  il  servit ,  il  y  a  bientôt  cinquante  ans,  à  fixer  la 
composition  de  l'air. 

Cet  instrument  (fig.  32)  se  compose  d'un  cylindre  AB  en 
verre,  adapté  par  sa  base  dans  une  monture  en  laiton  BC  à  robinet 
R,  et  par  son  sommet  dans  une  monture  en  laiton  A  D  à  robinet  R'. 
Les  deux  montures  communiquent  entre  elles  par  la  bande  métal- 
lique b  :  la  supérieure  AD  est  traversée  par  un  petit  tube  en  verre v 
qui  porte  mastiquée  dans  son  axe  une  tige  métallique  t  ;  l'extré- 
mité intérieure  de  cette  tige  se  courbe  pour  s'approcher  de  la  paroi 
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intérieure  de  la  monture  et  faciliter  ainsi  le  passage  à  une  étin- 
celle électrique  ;  l'extrémité  extérieure  se  termine  par  une  sphère. 

L'entonnoir  C  permet  d'introduire  facile- 
ment les  gaz  dans  le  cylindre  ;  D  est  une 
espèce  de  capsule,  au  centre  perforé  de  la- 
quelle se  visse  le  tube  gradué  0  E ,  qui , 
par  le  robinet  R',  communique  avec  A  B. 
Vous  allez  comprendre  le  jeu  de  cet  instru- 
ment par  l'analyse  de  l'air  que  je  vais  faire 
sous  vos  yeux. 

Je  dévisse  le  tube  gradué  OE,  je  le  rem- 
plis d'eau  et  j'y  introduis  4  00  divisions  d'air 
et  400  divisions  d'hydrogène  pur.  Je  me- 
sure chaque  gaz  en  plongeant  le  tube  de 
telle  sorte  que  les  deux  niveaux  extérieur 
et  intérieur  coïncident  parfaitement.  Il  est 
inutile  de  dire  que  les  proportions  des 
deux  gaz  peuvent  ne  pas  être  exactement 
égales;  il  suffît  qu'elles  soient  mesurées 
avec  soin.  Après  avoir  ouvert  les  deux  ro- 
binets, je  remplis  d'eau  le  cylindre  en  le 
plongeant  dans  la  cuve  et  je  ferme  ensuite 
le  robinet  R'  ;  je  soulève  le  cylindre,  et  par 
l'entonnoir  C  j'y  fais  passer  le  mélange  ga- 
zeux du  tube  O  E  ;  je  ferme  le  robinet  R 
et  je  posé  l'eudiomètre  sur  la  planchette  de 
la  cuve.  Je  vais  maintenant ,  à  l'aide  de  l'é- 
lectrophore,  donner  une  étincelle  électrique 
à  la  petite  sphère  t.  Cette  étincelle  traver- 
sera le  mélange  gazeux  pour  s'élancer  dans 
la  monture  A  D,  et  de  là  s'écouler  par  la  bande  de  communica- 
tion 6.  Vous  avez  vu  de  la  lumière  dans  l'intérieur  au  moment 
où  j'ai  donné  l'étincelle,  ce  qui  prouve  que  la  détonation  a  eu 
lieu  ;  cela  est  si  vrai  que,  si  j'ouvre  le  robinet  R ,  on  voit  l'eau 
monter  :  signe  certain  qu'une  partie  du  mélange  gazeux  a  disparu. 
11  s'agit  maintenant  de  mesurer  ce  qui  reste.  Pour  cela,  je  visse  au 
centre  de  la  capsule  D  le  tube  O  E  rempli  d'eau,  j'ouvre  le  robi- 
net R'  et  je  fais  ainsi  passer  le  résidu  dans  le  tube  gradué.  Je  dé- 
visse ce  tube,  et  après  l'avoir  plongé  verticalement  dans  l'eau  jus- 
qu'à la  rencontre  des  deux  niveaux,  je  trouve  que  son  contenu 
n'est  plus  que  de  437  divisions  :  la  détonation  en  a  donc  fait  dis- 
paraître 63. 
Notons  ces  résultats,  et  avant  de  les  discuter,  rendons-nous 


Pig.  32. 
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compte  de  la  marche  que  nous  avons  suivie  pour  les  obtenir. 

Air 400 

Hydrogène 400 

300 

Après  détonation.  ...  437 
Gaz  disparu 63 

Nous  savions  d'avance  que  l'air  se  compose  d'oxygène  et  d'azote  ; 
nous  savions  aussi  qu'un  volume  d'oxygène  en  exige  deux  d'hy- 
drogène pour  former  de  l'eau.  Lorsque,  pour  400  d'air,  nous 
avons  mis  autant  d'hydrogène,  nous  n'ignorions  pas  que  ce  der- 
nier était  en  excès,  puisque  nous  avions  appris  incidemment  que 
l'air  ne  renferme  pas,  à  beaucoup  près,  la  moitié  de  son  volume 
d'oxygène  ;  mais  cet  excès  ne  nous  a  pas  préoccupés,  car  nous 
étions  sûrs  de  l'apprécier  ;  en  effet,  lors  de  la  synthèse  de  l'eau, 
nous  avons  vu  que  les  deux  tiers  du  mélange  détonant  que  l'étin- 
celle fait  disparaître  sont  de  l'hydrogène.  Dans  notre  expérience, 
le  volume  disparu  est  égal  à  63.  Or  d'après  ce  que  nous  venons  de 
dire,  les  deux  tiers  de  ce  chiffre  représentent  l'hydrogène  ;  l'autre 
tiers  l'oxygène  :  divisons  donc  ce  chiffre  par  trois,  le  quotient  nous 
donnera  la  quantité  d'oxygène  qui  se  trouvait  dans  les  400  parties 

fil 
d'air  que  nous  venons  d'analyser.  Ainsi  —  =  24  .Cent  parties  d'air 

3 

se  composent  donc  de  24  d'oxygène  et  de  79  d'azote.  Mais  comme 
24  volumes  d'oxygène  en  exigent  42  d'hydrogène  pour  former  de 
l'eau,  il  est  évident  que  nous  avions  mis  58  volumes  ou  divisions 
de  trop  de  ce  dernier  gaz.  Si  l'on  faisait,  en  effet,  détonner  encore 
une  fois  le  résidu  gazeux  après  lui  avoir  ajouté  un  excès  d'oxy- 
gène, on  verrait  disparaître  87  divisions,  dont  les  deux  tiers  =  58 
seraient  représentés  par  de  l'hydrogène,  ce  qui  prouverait  la  jus- 
tesse de  l'analyse  précédente. 

Avant  d'aller  plus  loin,  je  dois  vous  faire  observer  que,  dans  les 
expériences  eudiométriques,  les  excès  des  gaz  que  l'on  fait  inter- 
venir doivent  avoir  des  limites.  Si  j'eusse  opéré  sur  un  grand 
excès  ou  d'hydrogène  ou  d'oxygène ,  la  détonation  n'aurait  pas 
eu  lieu,  ou  elle  aurait  été  incomplète  ;  ou  bien  encore,  il  se  serait 
formé  des  produits  qui ,  absorbés  par  l'eau,  auraient  amené  à  une 
fausse  appréciation  du  résultat  définitif.  Voyez  un  exemple  de  ce 
qui  peut  arriver  lorsqu'on  dépasse  certaines  limites. 
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EXEMPLE  DE   MÉLANGES  DÉTONANTS  DONT  LA   COMBUSTION  DETER- 
MINEE   PAR  L'ÉTINCELLE  ÉLECTRIQUE  N'EST  PAS  COMPLÈTE. 


No  1    Azote 666 

Oxygène...      111 
Hydrogène.     222 

No  2  Hydrogène.  1,000  ; 
Oxygène...     200   i 

No  3    Air 1,000 

Oxygène ...       48 
Hydrogène.       96 

No  4  Oxygène...  1,000  j 
Hydrogène.  500  j 
Air 1,000 

N«  5  Oxygène...      500 
Hydrogène.  1,000 


Résidu  après  Résidu  Portion  échappée 

la  combustion.  calculé.  à  la  combustion. 

. • .  668  . i ..... .     666  .............     2, 

...      603,6 600 3,6 

...  1,041  1,000 41, 

...      770  750 20, 

...      962  1,000 •• 


La  troisième  colonne  de  ce  tableau  indique  le  résidu  calculé, 
c'est-à-dire  le  résidu  qu'on  aurait  dû  trouver  après  la  détonation, 
si  la  combustion  avait  été  complète.  Le  numéro  3  représente  un 
cas  dans  lequel  les  ^  du  mélange  explosif  ont  échappé  à  la  com- 
bustion. Le  numéro  4  doit  principalement  fixer  votre  attention  dans 
ce  moment,  car  il  offre  un  exemple  qui  se  rattache  à  la  contre- 
épreuve  dont  je  vous  parlais  il  y  a  un  instant.  Trois  fois  plus  d'oxy* 
gène  qu'il  n'en  faut  pour  brûler  tout  l'hydrogène,  ont  été  un  obs- 
tacle à  la  combustion  complète  de  ce  gaz.  Le  numéro  5  offre  un 
exemple  d'un  résultat  tout  contraire.  Au  lieu  d'un  résidu,  il  y  a  eu 
perte  ;  au  lieu  de  \  ,000,  il  est  resté  962.  Cela  paraîtrait  inexpli- 
cable  si  l'on  ne  savait  que  dans  certains  cas,  lorsque  dans  le  mé- 
lange explosif  il  se  trouve  de  l'azote,  ce  gaz  peut  se  combiner  direc- 
tement avec  l'oxygène  et  former  des  composés  nitreux  absorbables 
par  l'eau  aussi  bien  que  par  le  mercure.  Dans  les  analyses  eudio- 
métriques,  par  l'étincelle  électrique,  il  faut  donc  que  les  mélanges 
soient  bien  entendus  ;  on  y  parvient  par  des  tâtonnements  préa- 
lables, sans  lesquels  ou  peut  ou  ne  pas  avoir  une  combustion 
complète,  ou  former  des  produits  nitreux  qui  rendraient  inexact  le 
résultat  de  l'expérience. 

Nous  avons  trouvé  que  l'air  se  compose  de  21  oxygène  et  de  79 
d'azote.  Ce  résultat  approche  beaucoup  de  la  vérité,  et  l'on  ne 
peut  demander  davantage  à  une  expérience  faite  séance  tenante  ; 
mais  souvenez- vous  que  l'eau  renferme  de  l'air,  et  que  cette 
portion  d'eau  qui  se  trouve  dans  l'eudiomètre  au  moment  de  la 
combustion,  en  laisse  échapper  à  cause  du  vide  qui  se  forme  dans 
l'intérieur  de  l'instrument.  Ajoutez  la  grande  difficulté  de  faire  de 
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bons  mesurages  et  de  lire  sur  les  échelles  graduées ,  si  l'on  ne 
prend  pas  des  précautions,  impraticables  lorsque  le  temps  presse. 
Avec  ces  précautions  et  en  se  servant  de  certains  eudiomètres 
à  mercure  (véritables  chefs-d'œuvre  de  sagacité  et  de  prévoyance 
scientifique  )  construits  de  telle  sorte  qu'il  est  aisé  d'éviter  toutes 
les  causes  d'erreur,  on  trouve  que  la  composition  de  l'air,  abstrac- 
tion faite  de  la  vapeur  d'eau  et  du  peu  d'acide  carbonique  qu'il  con- 
tient, est  de 

20,90  volumes  d'oxygène , 
79,40  volumes  d'azote , 

400,00 

ou  en  d'autres  termes ,  209  centimètres  cubes  d'oxygène , 

794        —  —      d'hydrogène» 

4 ,000       —  —      ou  un  litre  d'air. 

Si  d'après  cette  composition  en  volumes  on  calcule  la  composi- 
tion en  poids ,  on  trouve  que  400  parties  d'air  se  composent  de 

23,40  d'oxygène, 
76,90  d'azote, 

400,00 

Ce  calcul  est  extrêmement  simple ,  et  je  vais  le  faire  sous  vos 
yeux ,  pour  que  vous  voyiez  une  fois  de  plus  comment  on  passe 
de  la  connaissance  des  volumes  à  celle  des  poids.  Si  un  litre  d'oxy- 
gène pèse  4V  42976,  le  poids  de  209  litres  sera  de  298«r  849.  De 
même ,  794  litres  d'azote  pèseront  994«r  4  28 ,  puisqu'un  litre  de 
ce  gaz  pèse  4«r  2568.  Le  poids  total  de  4,000  litres  d'air  sera  de 
4292«r,  947.  On  a  donc  tous  les  éléments  pour  poser  la  proportion 
4 292,9 i7:  4000  :  :  298,849  :  x. 

d'où  a?==»23,4  oxygène. 

Si  l'on  répète  le  même  calcul  pour  l'azote ,  on  trouvera  néces- 
sairement 769. 

Nous  savons  déjà  par  quel  procédé  on  passe  de  la  composition 
centésimale  à  celle  exprimée  par  équivalents,  et  comment  des 
équivalents  on  arrive  à  la  formule  ;  mais  dans  le  cas  actuel ,  on  ne 
peut  pas  faire  l'application  de  ce  procédé ,  car  les  proportions  des 
deux  gaz  ne  sont  pas  entre  elles  dans  des  rapports  simples.  En 
effet ,  si  l'air  était  composé  de  20  volumes  d'oxygène  et  de  80  vo- 
lumes d'azote ,  rien  ne  serait  plus  facile  que  d'arriver  à  la  formule 
O  Az4  ;  ces  proportions  n'existant  pas,  il  faut  considérer  l'air  comme 
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étant  un  mélange,  ou  renoncer  à  la  loi  des  proportions  définies. 
D'autres  faits  confirment  cette  conclusion  :  Nous  avons  dit  ailleurs 
que  l'air  qu'on  retire  de  l'eau,  au  moyen  de  l'ébullition,  est  plus 
riche  en  oxygène  que  l'air  normal.  Généralement  l'eau  de  bonne 
qualité  en  donne  qui  contient  32  volumes  d'oxygène,  au  lieu  de  21 . 
D'un  autre  côté ,  on  connaît  les  coefficients  de  solubilité  de  l'oxy- 
gène et  de  l'azote  ;  on  sait  que  le  premier  est  plus  fort  que  le  der- 
nier, si  bien  qu'on  peut  calculer  d'avance  la  quantité  respective 
de  chaque  gaz  qui  se  dissoudra,  ce  qui  est  inconciliable  avec  l'idée 
de  combinaison.  Enfin ,  dans  l'absence  complète  de  phénomènes 
calorifiques,  lorsqu'on  mêle  les  deux  gaz  ou  lorsqu'on  les  sépare , 
on  trouve  une  dernière  preuve  que  l'air  n'est  point  une  combinai- 
son, mais  un  mélange. 

Pour  établir  la  composition  de  l'air,  je  ne  vous  ai  fait  connaître 
que  des  moyens  peu  accessibles  ;  tout  le  monde  ne  peut  pas  dis- 
poser d'un  eudiomètre  de  Volta,  d'une  cuve  à  eau  et  d'un  électro- 
phore.  A  plus  forte  raison ,  tout  le  monde  n'a  pas  à  sa  disposition 
ces  eudiomètres  ingénieux,  dont  je  vous  parlais  il  y  a  un  instant  \ 
D'un  autre  côté ,  il  est  important  quelquefois  de  connaître  la  com- 
position de  l'air  d'une  localité  ;  ou  bien  encore ,  et  c'est  le  cas  le 
plus  fréquent ,  on  peut  avoir  intérêt  à  savoir  jusqu'à  quel  point 

une  eau  est  potable ,  en  appréciant  la  nature  de 
\U  l'air  qu'elle  renferme.  Je  dois  donc  vous  parler 

d'un  procédé  très-facile  d'analyse,  et  qui  n'exige 
pas  l'emploi  d'un  grand  nombre  d'instruments.  Il 
y  a  quelques  heures,  j'ai  introduit  dans  ce  tube 
gradué  (fig.  33)  50cc  d'air  et  une  baguette  de 
phosphore  ;  je  vais  maintenant  retirer  cette  ba- 
Pig.  33.  guette  et  voir  de  combien  le  volume  a  diminué. 
Il  n'est  plus  que  de  39**  £.  La  diminution  s'élève  donc  à  40cc^. 
Comme  le  volume  disparu  représente  l'oxygène  qui  a  été  absorbé 
par  le  phosphore ,  j'en  conclus  que  l'air  analysé  se  compose  de  79 
volumes  d'azote  et  de  24  volumes  d'oxygène  *.  Vous  voyez ,  Mes- 


i.  Four  se  faire  une  idée  de  ces  eudiomètres,  il  faut  lire  ce  que  M.  Doyère  en  a 
publié  dans  le  28e  volume  des  Annales  de  chimie  et  de  physique  (3e  série  ),  et  ce 
que  M.  Regnanlt  en  a  écrit,  à  l'occasion  de  l'analyse  des  gaz,  dans  le  4«  volume 
de  son  Cours  élémentaire  de  chimie. 

2.  M.  Liebig  a  fait  l'application  d'une  ancienne  observation  de  M.  Ghevreul ,  en 
indiquant  aux  chimistes  l'acide  pyrogallique  comme  un  moyen  prompt ,  précis  et 
commode  pour  analyser  Pair.  Voici  comment  M.  Liebig  s'exprime  à  ce  sujet.  (  Voir 
Comptes  rendus  de  l'Académie ,  t.  xxxn,  p.  54-59  )  :  • ...  L'air  dont  on  devait  absor- 
«  ber  l'acide  carbonique  et  l'oxygène  a  été  mesuré  dans  des  tubes  gradués  de  la 

•  capacité  de  30  c.  m.  c.;  chaque  centimètre  cube  était  divisé  en  5  parties.  Après 

•  avoir  rempli  les  tubes  aux  deux  tiers  avec  de  l'air,  on  y  a  introduit ,  à  l'aide  d'une 
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sieurs,  que  pour  faire  cette  analyse,  je  n'ai  eu  besoin  que  d'un  tube 
gradué  et  d'une  baguette  de  phosphore  ;  objets  que  l'on  peut  faire 
voyager  très-aisément.  Ce  procédé  suffit  pour  arrivera  des  résultats 
approximatifs,  surtout  quand  il  s'agit  de  savoir  si  l'air  qu'on  expé- 
rimente, varie  considérablement  de  l'air  ordinaire  ;  mais  à  part 
cette  circonstance ,  rien  n'est  plus  grossier.  Je  ne  vous  le  signale 
que  parce  qu'il  est  très-commode  quand  on  n'a  pas  un  laboratoire 
à  sa  disposition  ;  mais  je  suis  bien  éloigné  de  vous  le  donner 
comme  exemple  d'un  bon  moyen  analytique.  On  peut,  il  est  vrai, 
au  moyen  du  phosphore  faire  une  analyse  fort  exacte  de  l'air,  mais 
en  opérant  autrement  :  je  vais  vous  donner  une  idée  de  ce  qu'il  fau- 
drait faire.  D'abord  on  doit  vérifier  l'exactitude  de  la  graduation 
gravée  sur  le  tube  ;  ensuite  il  faut  opérer  sur  le  mercure  et  non 
sur  l'eau.  L'air  que  l'on  introduit  doit  être  privé  d'acide  carbo- 
nique ;  pour  le  mesurer,  il  faut  s'assurer  de  la  verticalité  du  tube, 
tenir  compte  des  deux  niveaux  et  lire  avec  une  lunette  horizon- 
tale ;  les  parois  intérieures  seront  humectées ,  pour  que  l'air  se 
sature  de  vapeur  aqueuse.  De  cette  manière,  connaissant  la  tempé- 
rature et  la  pression  atmosphérique  au  moment  du  mesurage ,  on 
tiendra  compte  de  la  force  élastique  de  la  vapeur  à  cette  même  tem- 
pérature, pour  ne  pas  confondre  le  volume  apparent  avec  le  volume 
réel  :  on  introduira  alors  une  balle  de  phosphore  soutenue  par  un 
fil  en  platine  ;  et  lorsque  après  plusieurs  heures  de  contact ,  on 
sera  sûr  que  le  volume  de  l'air  est  devenu  stationnaire,  on  retirera 
la  balle,  et  on  mesurera  avec  soin  l'air  restant,  sans  oublier  de 
consulter  le  baromètre  et  le  thermomètre,  pour  avoir  la  pression 
de  la  température  au  moment  des  deux  mesurages.  Du  reste,  les 
calculs  à  faire  seront  très-faciles  au  moyen  d'une  table  des  forces 
élastiques  de  la  vapeur ,  et  si  l'on  se  souvient  du  coefficient  de 

pipette  recourbée ,  une  quantité  s'élevant  à  ~  ou  à  ^,  d'une  solution  de  potasse 
de  1,4  densité  (1  p.  d'hydrate  de  potasse  et  2  p.  d'eau).  En  imprimant  rapidement 
quelques  mouvements  de  bas  en  haut,  dans  la  cuve  à  mercure,  au  tube  gradué, 
on  étendait  la  solution  alcaline  sur  les  parois  du  tube,  et  l'absorption  terminée,  on 
lisait  le  volume  diminué. 

■  Quand  l'air  analysé  est  desséché  préalablement  à  l'aide  du  chlorure  de  calcium, 
le  volume  du  gaz  disparu  donne  exactement  la  proportion  d'acide  carbonique. 
Mais  dans  le  cas  où  1  on  opère  sur  l'air  humide ,  cette  détermination  est  entachée 
d'une  erreur  due  à  l'absorption  des  vapeurs  aqueuses  par  la  solution  concentrée 
de  potasse. 

•  Quand  on  a  ainsi  déterminé  l'acide  carbonique ,  on  introduit  dans  le  même 
tnbe,  à  l'aide  d'une  seconde  pipette,  une  solution  de  1  p.  d'acide  pyrogalliqne 
dans  5  à  6  p  d'eau,  et  l'on  en  ajoute  assez  pour  que  le  volume  de  la  solution 
acide  soit  égal  à  la  moitié  du  volume  de  la  solution  de  potasse.  On  étend ,  par 
quelques  secousses ,  les  liquides  mélangés  sur  les  parois  du  tube ,  et  Ton  mesure , 
quand  l'absorption  est  complète,  le  volume  du  résidu  d'azote ,  etc. ,  etc.  • 
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dilatation  des  gaz ,  données  que  Ton  trouve  dans  tous  les  traités 
de  physique. 

La  composition  que  nous  venons  d'admettre  pour  l'air  suppose 
que  nous  avons  fait  abstraction  de  tout  ce  qui  lui  est  étranger , 
mais  qui  s'y  trouve ,  toutefois,  constamment  ;  car  l'air  n'est  jamais 
dépourvu  de  vapeur  aqueuse  et  de  gaz  acide  carbonique.  Quelle 
que  soit  la  localité  ou  la  saison ,  vous  verrez  toujours  une  couche 
d'humidité  se  former  à  la  surface  d'un  corps  dont  la  température 
sera  de  beaucoup  inférieure  à  celle  de  l'air  ambiant.  Quelle  que 
soit  la  localité  ou  la  saison,  vous  verrez  l'eau  de  chaux,  qui 
est  limpide ,  devenir  laiteuse  dès  qu'elle  restera  exposée  quelque 
temps  à  l'air.  Le  premier  fait  prouve  que  dans  l'atmosphère  il  y 
a  toujours  de  la  vapeur  d'eau  ;  le  second  f  démontre  la  présence 
constante  du  gaz  acide  carbonique. 

Mais  si  la  présence  de  la  vapeur  aqueuse  et  de  l'acide  carbo- 
nique est  constante  dans  l'air,  leurs  proportions  varient  beaucoup. 
L'air  est  plus  ou  moins  humide ,  selon  les  circonstances  :  plus  il 
géra  chaud ,  plus  il  contiendra  de  vapeur  ;  si  bien  que ,  pendant 
l'hiver ,  une  masse  d'air  peut  en  être  saturée ,  et  en  contenir 
beaucoup  moins  qu'une  pareille  masse  pendant  l'été,  quand 
même  cette  dernière  serait  encore  loin  de  son  point  de  saturation. 
Pour  l'acide  carbonique ,  il  ne  peut  être  question  ni  de  saturation, 
ni  de  température ,  puisque  ce  gaz  ne  s'y  trouve  jamais  au  delà  de 
iTrro  mais  il  n'en  est  pas  moins  sujet  à  des  variations  fréquentes, 
tant  dans  les  lieux  habités,  dans  les  quartiers  populeux  des  villes, 
que  dans  les  campagnes  et  en  plein  air.  Voilà  pourquoi  tous  les 
expérimentateurs  qui  ont  voulu  déterminer  les  proportions  rigou- 
reuses de  l'oxygène  et  de  l'azote  dans  l'air,  se  sont  toujours  préoc- 
cupés d'éliminer  l'humidité  et  l'acide  carbonique,  ou  du  moins  de 
tenir  compte  de  leurs  proportions  relatives. 

Au  commencement  de  la  séance ,  en  vous  parlant  de  la  pré- 
paration de  l'azote ,  je  vous  ai  fait  voir  par  quels  artifices  on 
peut  saisir  au  passage  le  gaz  acide  carbonique  et  la  vapeur 
aqueuse  qui  accompagnent  toujours  l'air  atmosphérique  ;  main- 
tenant ,  je  vais  vous  faire  voir  de  quelle  manière  on  peut  doser 
l'une  et  l'autre.  Le  flacon  F  (fig.  34) ,  que  nous  appellerons  flacon 
aspirateur ,  est  rempli  d'eau  et  communique  avec  les  tubes  a , 
6,  c,  rf,  e,  /.  Ces  tubes  contiennent  de  la  pierre  ponce  grossière- 
ment concassée  ;  cette  pierre  est  imbibée  d'acide  sulfurique  dans 
les  deux  premiers  et  les  deux  derniers  tubes  a,  6,  c,  /;  d'une 
dissolution  de  potasse  dans  les  deux  du  milieu  c ,  d.  Le  tube 
droit,  t ,  sort  de  la  pièce  où  l'on  fait  l'expérience  et  va  puiser 
l'air  que  l'on  veut  examiner  ;  à  la  tubulure  s'  est  adapté  le  tube 


qui  met  en  communication  le  flacon  aspirateur  F  avec  la  série  des 
tubes  à  pierre  ponce;  à  la  tubulures  est  ajusté  ud  thermomètre  et 
un  tube  de  dégagement  :  au-dessous  du  robinet  rse  trouve  un  vase 
jaugé  V,  dont  la  capacité  est  connue,  jusqu'au  trait  0.  Si  je  ferme 
les  robinets  r"  r'",  et  si  j'ouvre  les  robinets  r'  r,  l'eau  passe  de 
l'aspirateur  F  dans  le  vase  V,  et  aulant  il  s'en  écoule  ,  autant  il 
entre  d'air  ;  de  façon  que  lorsque  l'eau  aura  atteint  le  trait  0,  que 
nous  supposerons  marquer  40  litres,  le  même  volume  d'air  aura 
pénétré  dans  le  vase  F,  en  parcourant  les  tubes/,  e,  d,  c,  6,  «. 
Qu'arrivera- t-il  à  l'air  pendant  son  trajet?  L'acide  sulfurique  des 


tubes  f,  e,  lui  enlèvera  sa  vapeur  aqueuse;  la  potasse  des  tubes 
d,  c  lui  enlèvera  son  acide  carbonique;  mais  l'air  étant  sec  lors- 
qu'il arrive  dans  les  tubes  d,  c,  il  so  saturera  d'humidité.  On  le 
desséchera,  en  mettant  sur  son  passage  le  tube  Ô,  où  il  trouve 
encore  de  l'acide  sulfurique  :  le  tube  a  est  destiné  à  empêcher  que 
la  vapeur  aqueuse  de  l'aspirateur  F  n'  arrive  en  b. 

La  disposition  de  l'appareil  est  telle  qu'on  pourra  opérer  sur 
autant  d'air  qu'on  voudra.  A  cet  effet,  on  n'aura  qu'à  remplir 
d'eau  successivement  l'aspirateur  F;  ce  à  quoi  on  parviendra  sans 
peine,  en  fermant  d'abord  les  robinets  r  r',  et  en  ouvrant  ensuite 
le  robinet  r'",  qui  donne  entrée  à  l'eau,  et  le  robinet  r",  qui 
donne  issue  à  l'air  déjà  analysé. 

t.  3." 
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Si,  avant  de  commencer  l'expérience ,  on  a  pesé  ensemble  les 
tubes  /,  é,  et  pareillement  ensemble  les  tubes  tf,  c,  6,  il  est  évi- 
dent que  par  une  nouvelle  pesée  faite  après  l'expérience,  on  saura 
combien  un  volume  connu  d'air  contenait  de  vapeur  aqueuse  et 
d'adde  carbonique ,  puisqu'il  a  abandonné  la  première  aux  tubes 
/,  e,  et  le  second  aux  tubes  d,  c,  b,  dont  on  a  apprécié  l'aug- 
mentation de  poids.  Pour  déterminer  avec  précision  la  quantité 
d'air  qui  a  remplacé  l'eau ,  il  faut  tenir  compte  de  la  pression 
barométrique,  de  la  température  et  de  la  force  élastique  de  la 
vapeur  dans  l'intérieur  du  flacon  F.  On  parvient  ainsi  à  prouver 
que  la  quantité  de  l'acide  carbonique  de  l'air  oscille  entre 
et 
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Ainsi ,  les  principes  qui ,  réunis ,  forment  l'air  atmosphérique 
sont  :  l'oxygène  et  l'azote  dans  des  proportions  constantes  ;  le  gaz 
acide  carbonique  dans  la  proportion  moyenne  de  -— ^  :  et  la  va- 
peur d'eau  en  proportions  très-variables.  Bien  d'autres  principes 
s'y  trouvent  sans  doute,  car  sur  tous  les  points  de  la  terre  s'ac- 
complissent à  chaque  instant  des  phénomènes  chimiques  dont  les 
produits  gazeux  entrent  dans  l'air;  les  volcans  vomissent  des 
fluides  aériformes  de  nature  très-complexe  ;  l'eau,  en  s' évaporant, 
entraîne  avec  elle  une  faible  partie  des  principes  fixes  qu'elle  tient 
en  dissolution  ;  la  foudre,  en  sillonnant  l'espace,  engendre  de  l'acide 
nitrique  et  de  l'ammoniaque.  Vous  voyez  donc ,  Messieurs,  que  si 
quatre  principes  représentent  la  composition  ordinaire  de  l'air,  il 
n'en  est  pas  moins  certain  que  dans  l'atmosphère  il  en  existe  une 
multitude  d'autres  que  nos  moyens  analytiques  ne  mettent  pas  en 
évidence. 

Maintenant  que  nous  connaissons  l'air  sous  le  rapport  de  sa 
nature  chimique,  étudions-en  les  fonctions  suivant  qu'elles  se 
rattachent  à  l'un  ou  à  l'autre  de  ses  principes. 

Nous  savons  que  si  un  corps  brûle  dans  l'air,  c'est  qu'il  y  trouve 
de  l'oxygène.  Dans  l'acception  ordinaire ,  combustion  et  fixation 
d'oxygène  expriment  donc  le  même  fait.  Mais  il  ne  faut  pas  con- 
fondre les  phénomènes ,  qui  dans  certains  cas  accompagnent  la 
combustion  ,  avec  la  combustion  elle-même  ;  lorsque  vous 
voyez  du  charbon  qui  brûle ,  vous  associez  par  la  pensée  le  fait 
de  son  incandescence  à  celui  de  la  fixation  de  l'oxygène  sur  sa 
matière;  vous  concevez  ainsi  l'idée  da  la  combustion.  Mais, 
toutes  les  fois  que  vous  verrez  du  charbon  incandescent  ne  con- 
cluez pas  qu'il  est  tel  parce  qu'il  se  combine  avec  l'oxygène.  En 
effet,  lorsqu'on  rapproche  les  pôles  en  charbon  d'une  forte  pile. élec- 
trique, ils  deviennent  lumineux  ;  un  fil  de  platine,  métal  que  l'oxy- 
gène n'attaque  pas,  s'échauffe  jusqu'au  blanc  lorsqu'il  ferme  un  cir- 
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cuit  vol  taïque  puissant.  Les  phénomènes  simultanés  de  lumière  et  de 
chaleur  ne  sont  donc  pas  toujours  le  résultat  d'une  fixation  d'oxy- 
gène ,  et  l'incandescence  ou  l'ignition  ne  doivent  pas  être  confon- 
dues avec  la  combustion.  Je  n'en  dirai  pas  davantage  sur  ce 
point,  mais  j'insisterai  sur  la  portée  du  mot  combustion ,  qui  dans 
le  langage  de  Lavoisier,  signifiait  combinaison  des  corps  avec 
l'oxygène.  A  cette  époque-là ,  on  croyait  que  ces  combinaisons 
seules  pouvaient  dans  certains  cas,  au  moment  de  leur  forma- 
tion ,  développer  de  la  lumière  et  de  la  chaleur ,  et  l'on  appe- 
lait combustibles  les  corps  capables  de  se  combiner  à  l'oxygène. 
Ainsi,  ce  gaz  était  regardé  comme  le  soutien  de  la  combustion  et 
le  comburant  par  excellence.  Mais  on  a  reconnu  depuis  que  beau- 
coup d'actions  chimiques,  autres  que  l'oxygénation,  pouvaient 
produire  de  la  chaleur  et  de  la  lumière ,  et  que  le  phénomène  de 
combustion,  tel  que  l'envisageait  Lavoisier,  n'était  qu'un  cas  par- 
ticulier des  phénomènes  calorifiques  qui  accompagnent  les  com- 
binaisons. Vous  devez  vous  souvenir  que  dans  la  première  séance, 
vous  avez  vu  se  manifester  de  la  lumière  lorsque  j'ai  projeté  de 
l'arsenic  en  poudre  dans  un  flacon  rempli  de  chlore.  Voilà  donc  un 
exemple  d'un  phénomène  de  combustion  dans  le  sens  de  Lavoisier; 
et  cependant  il  n'y  a  intervention  ni  d'air  ni  d'oxygène.  Si  aujour- 
d'hui on  attache  encore  au  mot  combustion  l'idée  de  fixation  de 
l'oxygène,  et  au  mot  combustible  l'idée  d'un  corps  capable  de  se 
combiner  avec  ce  gaz ,  c'est  par  une  convention  tacite ,  et  non 
parce  qu'il  y  a  dans  l'acte  de  la  combinaison  développement  de 
chaleur  et  de  lumière;  on  se  garde  bien  de  conclure  que  l'exis- 
tence de  ces  deux  phénomènes  soit  un  indice  infaillible  de  com- 
bustion ,  dans  le  sens  de  fixation  d'oxygène. 

C'est  à  ce  point  de  vue  que  je  vous  disais ,  en  parlant  de  l'hy- 
drogène, que,  dans  la  pensée  des  chimistes,  oxydation  et  combus- 
tion sont  deux  mots  équivalents.  Toutefois ,  dans  le  langage  ordi- 
naire ,  le  mot  combustion  exprime  développement  de  chaleur  et 
de  lumière ,  et  le  mot  combustible  s'applique  plus  exclusivement 
à  une  classe  de  corps  dont  l'emploi  habituel  a  pour  résultat  ces 
deux  phénomènes.  Ainsi ,  par  pure  convention ,  et  pour  me  con- 
former au  langage  ordinaire  ,  j'entendrai  désormais  par  combus- 
tion la  fixation  de  l'oxygène  avec  dégagement  de  chaleur  et  de 
lumière,  et  je  conserverai  au  mot  oxydation  le  sens  scientifique, 
c'est-à-dire  combinaison  de  l'oxygène ,  abstraction  faite  des  phé- 
nomènes qui  l'accompagnent.  En  un  mot ,  la  combustion  ne  sera 
pour  nous  qu'un  cas  particulier  de  l'oxydation. 

Pour  nous  rendre  compte,  au  point  de  vue  chimique,  du  phé- 
nomène de  la  combustion  avec  incandescence,  et  du  même  phéno- 
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mène  avec  incandescence  et  flamme,  examinons  ce  qui  a  lieu  si 
l'on  met  le  feu  à  un  morceau  d'amadou  attaché  à  l'extrémité  d'un 
mince  ressort  en  acier  contourné  en  spirale.  On  voit  l'amadou 
brûler  et  se  consumer,  sans  que  la  spirale  métallique  éprouve  au- 
cun changement ,  si  ce  n'est  une  certaine  élévation  de  tempéra- 
ture occasionnée  par  son  contact  avec  l'amadou  embrasé.  Mais  si , 
au  lieu  de  faire  l'expérience  à  l'air  libre,  on  la  fait  dans  une  atmo- 
sphère d'oxygène,  on  voit  d'abord  l'amadou  brûler  avec  plus 
d'éclat,  puis  le  fer  brûler  à  son  tour  en  faisant  jaillir  de  fortes 
et  brillantes  étincelles ,  ce  qui  présente  Tune  des  plus  curieuses 
expériences  de  la  chimie  ;  enfin ,  on  voit  la  spirale  se  raccourcir 
et  disparaître  :  elle  s'est  convertie  en  une  multitude  de  petits 
globules  d'une  matière  brune,  dure,  sans  éclat,  composée  de 
fer  et  d'oxygène.  Le  métal  s'est  donc  combiné  avec  ce  gaz ,  et 
nous  devons  attribuer  à  cet  acte  de  combinaison  l'incandescence 
que  nous  avons  vue.  Mais  ce  détail  ne  doit  pas  nous  arrêter 
plus  longtemps  ;  il  faut  chercher  par  quelle  raison  l'expérience  a 
réussi  lorsqu'elle  a  été  faite  dans  l'oxygène,  tandis  qu'elle  n'a  pas 
réussi  dans  l'air.  L'amadou  a  brûlé  dans  l'air,  mais  non  pas 
avec  autant  d'énergie  que  dans  l'oxygène  ;  la  chaleur  dévelop- 
pée dans  le  même  laps  de  temps  a  été  moindre  dans  le  pre- 
mier cas  que  dans  le  second  ;  l'extrémité  de  la  spirale  ne  s'est 
pas  assez  échauffée  pour  déterminer  sur  elle  une  fixation  d'oxy- 
gène atmosphérique  ;  par  conséquent,  une  fois  l'amadou  consumé, 
la  combustion  s'est  arrêtée.  Dans  l'oxygène  seul ,  au  contraire, 
l'extrémité  de  la  spirale  s'étant  échauffée  davantage,  elle  a  pu 
fixer  de  ce  gaz  et  s'allumer  ;  dès  lors,  la  température  augmentée 
s'est  communiquée  aux  parties  voisines,  qui  se  sont  allumées  à 
leur  tour,  et ,  de  proche  en  proche,  toute  la  spirale  a  brûlé.  Ce- 
pendant ,  dira-t-on,  il  y  a  de  l'oxygène  dans  l'air,  et  la  spirale 
d'acier  aurait  pu  en  trouver  plus  que  dans  uu  flacon.  Mais  l'oxy- 
gène de  l'air  est  mêlé  à  une  grande  quantité  d'azote,  et  ce  gaz, 
participant  à  la  chaleur  dégagée  par  la  combustion  de  l'amadou, 
n'a  pas  permis  au  métal  de  s'échauffer  assez  pour  entrer  en  com- 
bustion. Cela  vous  explique  pourquoi  il  peut  arriver  que,  dans  les 
expériences  eudiométriques,  la  combustion,  des  mélanges  explosifs 
ou  n'est  pas  complète,  ou  ne  se  fait  même  pas*.  C'est  ce  qui  a 
lieu  lorsque  avec  des  gaz  qui  doivent  se  combiner,  il  s'en  trouve 
en  grande  quantité,  d'autres  qui  ne  participent  pas  à  la  combinai- 
son. L'étincelle  peut  déterminer  un  commencement  de  combus- 

1 .  Od  entend  ici  par  mélange  explosif  la  somme  des  gai  qui  doivent  se  combiner. 
Dans  un  mélange  formé  de  200  volumes  d'oxygène  et  de  50  volumes  d'hydrogène , 
il  n'y  en  a  que  75  de  mélange  explosif. 
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tion  ;  la  chaleur  qui  en  provient  peut  la  propager  à  d'autres  por- 
tions du  mélange  explosif;  mais  lorsque  la  quantité  de  celui-ci 
devient  très-faible  comparativement  à  celle  du  gaz  inerte,  la  cha- 
leur, se  distribuant  dans  toute  la  masse,  ne  suffît  plus  pour  conti- 
nuer le  phénomène.  Le  gaz  inerte  ou  passif  joue  alors  un  rôle  re- 
froidissant. On  conçoit  que  plus  la  cause  refroidissante  augmente, 
moins  facile  devient  la  combustion  du  mélange  explosif,  si  bien 
qu'elle  peut  même  ne  pas  commencer. 

Nous  avons  vu  le  cas  d'une  combustion  avec  incandescence  ; 
nous  avons  vu  un  corps  qui ,  fortement  chauffé  dans  un  point  de 
sa  masse,  s'est  combiné  avec  l'oxygène  dans  ce  point  ;  la  chaleur 
provenant  de  cette  combinaison  s'est  communiquée  au  point  voi- 
sin, où  elle  a  déterminé  une  nouvelle  fixation  d'oxygène,  laquelle, 
à  son  tour,  a  dégagé  assez  de  chaleur  pour  faire  brûler  un  autre 
point  voisin ,  et  ainsi  de  suite.  Si  tous  les  points  de  ce  corps 
s'étaient  trouvés  simultanément  à  une  température  assez  élevée 
pour  se  combiner  avec  l'oxygène,  la  combustion  aurait  éclaté  sur 
toute  la  masse. 

Voyons  maintenant  le  cas  d'une  combustion  avec  flamme.  Si 
l'on  chauffe  une  cornue  contenant  de  la  houille,  on  voit  que  cette 
matière  se  transforme  en  coke,  tandis  qu'un  gaz  s'en  échappe.  Le 
coke  porté  à  une  température  convenable  brûle  avec  incandes- 
cence ;  le  gaz,  dans  les  mêmes  conditions,  brûle  avec  flamme  ; 
la  houille  chauffée  en  plein  air  devient  tout  à  la  fois  incan- 
descente et  flambante.  La  flamme  n'est  donc  qu'un  gaz  en  incan- 
descence lui-même,  et  aucun  corps  ne  brûlera  avec  flamme  si  ses 
éléments  ne  peuvent  pas  se  gazéifier.  Le  bois  s'enflamme  parce 
que  ses  principes  combustibles,  séparés  par  la  chaleur,  prennent 
la  forme  gazeuse.  Le  fer  ne  devient  qu'incandescent  parce  que  le 
fer  lui-même,  aussi  bien  que  son  oxyde,  ne  peuvent  prendre  l'état 
aériforme.  Toutes  les  flammes  ne  se  ressemblent  pas  ;  il  y  en  a 
de  très-lumineuses  et  il  y  en  a  de  très-faibles.  Examinons  la  cause 
de  ces  différences  en  comparant  la  flamme  de  l'alcool  à  la  flamme 
d'une  bougie.  Avant  tout ,  il  faut  savoir  qu'une  mèche  ordinaire 
n'est  autre  chose  qu'un  faisceau  de  fibres  textiles  juxtaposées ,  le 
long  desquelles  les  liquides  s'élèvent  comme  s'ils  étaient  aspirés 
daus  des  petits  tubes,  de  sorte  que  la  portion  de  la  mèche  qui 
n'est  pas  plongée  dans  un  liquide  s'en  imbibe  cependant  par 
absorption.  D'après  le  langage  des  physiciens ,  c'est  là  un  phé- 
nomène de  capillarité.  Que  l'on  suppose  allumée  la  mèche  a  d'une 
lampe  à  alcool  L  (fig.  35),  c'est  la  vapeur  de  l'alcool  qui,  en 
brûlant,  produit  la  flamme.  Si  Ton  examine  attentivement  cette 
flamme,  on  la  voit  composée  de  deux  parties  ;  l'une  intérieure  i} 
i.  6. 
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Fig.  35. 


l'autre  extérieure  a ,  qui  enveloppe  la  première  comme  un  man- 
teau. Plongez  dans  cette  flamme  un  fil  de  fer  très-délié,  il  reste 
obscur  dans  la  partie  i  et  devient  rouge-blanc  dans 
la  partie  a.  La  chaleur  est  donc  moins  intense  dans 
le  centre  que  dans  la  périphérie.  On  conçoit  cette 
différence  si  l'on  observe  que  la  vapeur  qui  s'élève 
de  la  mèche  est  envahie  sur  tous  les  points  de  sa 
surface  par  l'air  ambiant  ;  la  combustion  ne  s'effec- 
tue donc  qu'à  la  surface  et  non  pas  au  centre  ;  par 
conséquent ,  la  chaleur  doit  être  moins  intense  ici 
que  là  ,  si  bien  |que  le  centre  de  la  flamme  n'est 
formé,  dans  ce  cas,  que  par  de  la  vapeur  chaude 
d'alcool. 
Il  est  des  flammes  beaucoup  moins  simples,  où 
les  substances  combustibles  subissent  une  décomposition  avant 
de  se  consumer,  et  dans  lesquelles  les  produits  de  la  décom- 
position ne  brûlent  pas  simultanément.  Prenons  pour  exemple  la 
flamme  de  la  bougie.  La  cire  n'est  pas  volatile;  on  peut  la  distil- 
ler, il  est  vrai ,  mais  à  condition  qu'elle  se  décompose  ;  la  cire 
en  vapeur  n'est  donc  plus  de  la  cire,  mais  un  mélange  formé 
en  grande  partie  de  carbures  d'hydrogène  de  différente  nature. 
Lorsque  nous  allumons  une  bougie  neuve ,  nous  voyons  la 
mèche  mal  brûler  au  commencement ,  mais  tout  à  coup  elle  s'en- 
veloppe d'une  flamme  brillante.  La  mèche  brûle  mal  d'abord 
parce  qu'elle  n'est  pas  encore  imbibée  de  matière  combustible  ; 
mais  celle-ci  y  arrive  par  capillarité  dès  qu'elle  est  fondue  ; 
dès  lors  sa  décomposition  commence  parce  qu'elle  trouve  une 
température  assez  élevée  ;  les  produits  de  la  décomposition  ,  en- 
veloppés par  l'oxygène  atmosphérique ,  s'enflamment  ; 
en  brûlant  ils  entretiennent  et  même  ils  élèvent  la 
température  :  par  conséquent ,  l'afflux  de  la  cire  liquide 
continue  et  entretient  la  flamme.  Examinons  maintenant 
cette  flamme  (fig.  36).  Le  milieu  m  paraît  peu  lumineux; 
il  est  entouré  comme  d'un  manteau  brillant  i ,  qui ,  à 
son  tour,  se  trouve  circonscrit  de  la  même  manière 
par  une  enveloppe  e  peu  lumineuse  ;  la  base  b  est 
bleuâtre.  Si  l'on  plonge  dans  la  flamme  un  mince  fil 
de  fer,  on  verra  qu'il  ne  rougit  pas  dans  le  milieu  m  , 
ne  se  colore  que  faiblement  dans  la  partie  brillante  i , 
mais  rougit  fortement  dans  l'enveloppe  e.  Le  centre 
est  donc  moins  chaud  que  la  partie  médiane,  et  celle- 
Fl'g- 36-  ci ,  quoique  brillante,  moins  chaude  que  l'enveloppe 
extérieure. 
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Pour  nous  rendre  compte  de  ces  différences,  imaginons  qu'un 
cône  gazeux,  formé  de  carbures  d'hydrogène,  se  trouve  porté  à 
une  haute  température  au  milieu  de  l'air.  L'oxygène  atmosphé- 
rique qui  entoure  ce  cône  agit  sur  sa  surface  et  produit  une  forte 
chaleur  ;  celle-ci  se  propage  dans  la  partie  médiane  i  et  y  déter- 
mine une  combustion  incomplète,  puisque  l'oxygène  est  arrêté  en 
grande  partie  par  l'enveloppe.  Cette  combustion  incomplète  pro- 
duit deux  effets  :  premièrement ,  la  partie  médiane  ne  s'échauffe 
pas  autant  que  la  partie  extérieure  ;  en  second  lieu,  de  deux  élé- 
ments qui  la  constituent,  un  seul  (  l'hydrogène  )  brûle,  l'autre  (  le 
carbone  )  ne  brûle  pas.  Celui-ci,  séparé  de  l'hydrogène,  reprend  sa 
forme  naturelle,  qui  est  la  solide,  devient  incandescent  et  ne  brûle, 
à  son  tour,  que  lorsqu'il  arrive  à  la  périphérie  ;  c'est  précisément 
l'incandescence  du  charbon  devenu  libre  qui  rend  brillante  la  par- 
tie médiane  de  certaines  flammes.  Ce  qui  prouve  qu'il  y  a  là  du 
charbon  libre,  c'est  que,  si  l'on  y  plonge  la  lame  d'un  couteau, 
elle  s'en  recouvre  et  noircit. 

Pour  bien  comprendre  ces  résultats ,  il  est  indispensable  de 
connaître  cet  axiome  de  chimie  :  Lorsqu'un  corps  composé  de 
plusieurs  éléments  est  soumis  à  V action  d'une  quantité  oV oxy- 
gène insuffisante  pour  que  sa  combustion  soit  complète,  ce 
sont  toujours  les  éléments  les  plus  combustibles  qui  brûlent  tes 
premiers. 

Or,  le  mélange  gazeux  provenant  de  la  décomposition  ignée  de 
la  cire,  étant  formé  de  carbures  d'hydrogène,  l'hydrogène,  corps 
plus  combustible  que  le  carbone,  doit  brûler  le  premier  ;  voilà  ce 
qui  explique  la  mise  en  liberté  du  charbon  dans  la  partie  médiane 
des  flammes  alimentées  par  la  cire,  par  les  huiles,  par  les  graisses, 
par  le  gaz  à  éclairage,  etc.,  etc. 

Vous  dirai-je  maintenant  pourquoi  le  centre  de  la  flamme  est 
obscur  et  très-peu  chaud  ?  c'est  que ,  dans  le  centre ,  il  n'y  a 
pas  de  combustion ,  et  par  conséquent  pas  de  cause  qui  élève 
la  température  :  c'est  de  la  vapeur  assez  chaude  pour  rester 
sous  forme  de  fluide  élastique ,  et  rien  de  plus.  Quant  à  la  cou- 
leur bleue  de  la  base  6,  elle  est  due  à  ce  que  le  courant  continu 
d'air  froid ,  abaissant  un  peu  la  température  de  cette  partie  de  la 
flamme,  la  combustion  extérieure  s'y  fait  moins  facilement,  le 
carbone  n'y  brûle  qu'à  demi  et  donne  un  gaz  particulier  que  nous 
connaîtrons  plus  tard  sous  le  nom  d'oxyde  de  carbone. 

Résumons.  La  combustion,  dans  son  acception  ordinaire,  n'est 
qu'un  cas  particulier  de  l'oxydation.  Tout  combustible  incapable 
de  se  gazéifier  ne  peut  devenir  qu'incandescent.  Une  combustion 
accompagnée  de  flamme  suppose  que  le  combustible  ou  ses  été- 


404  CHIMIE    ÉLÉMENTAIRE. 

ments  sont  susceptibles  de  prendre  la  forme  gazeuse.  La  partie 
extérieure  de  la  flamme  est  toujours  la  plus  chaude ,  parce  que 
là  s'exerce  complètement  l'action  de  l'oxygène.  L'éclat  des  flam- 
mes fournies  par  les  combustibles  ordinaires  provient  de  l'incan- 
descence du  charbon  libre  qui  se  trouve  dans  les  flammes 
mêmes  ;  cet  éclat  n'a  aucun  rapport  avec  la  température. 

La  combustion  dans  l'air  ne  pouvant  s'effectuer  qu'à  la  double 
condition  que  la  température  soit  élevée,  et  que  l'oxygène  s'y  trouve 
en  quantité  suffisante ,  si  l'accès  de  ce  gaz  est  supprimé ,  ou  la 
température  affaiblie,  le  corps  en  combustion  doit  s'éteindre. 
Cela  explique  pourquoi  on  fait  de  la  braise  en  renfermant  dans 
un  étouffoir  du  charbon  incandescent;  pourquoi  un  charbon  rouge 
s'éteint  s'il  est  placé  sur  une  plaque  de  fer  ;  pourquoi  il  en  fait 
autant  si  on  le  plonge  dans  l'eau  ;  dans  le  premier  cas,  on  sup- 
prime l'oxygène ,  dans  le  second  on  baisse  la  température ,  dans 
le  troisième  on  fait  l'un  et  l'autre.  La  nécessité  de  cette  double 
condition  explique  aussi  pourquoi  l'on  doit  se  préoccuper  du 
tirage  dans  tous  les  appareils  calorifiques  ou  lumineux  par  com- 
bustion. 

J'ai  dit  ailleurs  que  le  bois  qui  brûle  et  l'animal  qui  respire  ac- 
complissent un  phénomène  de  la  même  nature.  Pour  s'en  convain- 
cre on  n'a  qu'à  comparer  les  produits  de  la  respiration  d'un  animal 
avec  ceux  qui  sortiraient  d'un  fourneau  où  les  éléments  du  bois 
trouveraient  l'oxygène  nécessaire  pour  brûler  complètement.  Le 
fourneau  et  l'animal  aspirent  de  l'air,  et  rendent  de  l'acide  carbo- 
nique, de  la  vapeur  d'eau  et  de  l'air  très-pauvre  en  oxygène.  Qu'est 
devenue  la  plus  grande  partie  de  ce  dernier  gaz  en  traversant  le 
fourneau?  évidemment  il  s'est  fixé  sur  les  éléments  combustibles 
qu'il  a  rencontrés  et  a  produit  ainsi  de  l'acide  carbonique  et  de 
l'eau,  puisque  ces  éléments  étaient  le  carbone  et  l'hydrogène. 
Qu'est  devenu  l'oxygène  de  l'air  aspiré  par  l'animal?  Ce  gaz  a 
rencontré  du  carbone  et  de  l'hydrogène  sous  une  forme  quel- 
conque, il  s'y  est  combiné  et  les  a  transformés  en  acide  carboni- 
que et  en  eau.  Vous  voyez  donc,  Messieurs,  que  l'on  ne  peut  pas 
nier  l'analogie  qui  existe  entre  les  principaux  phénomènes  chi- 
miques de  la  respiration  et  de  la  combustion  considérée  sous  son 
acception  la  plus  vulgaire. 

S'il  importe  de  se  préoccuper  du  tirage  pour  faire  brûler  un 
combustible,  il  ne  faut  pas  moins  se  préoccuper  de  l'aérage  pour 
ne  pas  entraver  la  respiration. 

On  admet  que  l'homme  expire  toutes  les  vingt-quatre  heures, 
sous  la  forme  de  gaz  acide  carbonique,  un  volume  d'oxygène  égal 
environ  à  450  litres.  Il  doit  donc,  quelle  que  soit  la  quantité  de 
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ce-dernier  gaz  qu'il  introduise,  sous  forme  solide,  dans  son  écono- 
mie, au  moyen  des  aliments,  il  doit  en  puiser  la  plus  grande  partie 
dans  l'air  atmosphérique.  Par  conséquent ,  toute  cause  qui  ten- 
drait à  diminuer  la  proportion  de  l'oxygène  dans  l'air,  serait  défa- 
vorable à  la  respiration.  Ne  croyez  pas  cependant  qu'un  homme 
ne  puisse  vivre  dans  une  atmosphère  confinée  qui  ne  contiendrait , 
par  exemple,  que  48  ou  49  ?  d'oxygène  au  lieu  de  24  ;  il  en  serait 
quitte  tout  au  plus  pour  augmenter  le  nombre  de  ses  respirations 
dans  un  temps  donné.  Je  viens  de  dire  dans  une  atmosphère  con- 
finée, car  c'est  dans  cette  condition  seulement  que  la  diminution 
relative  de  l'oxygène  est  admissible  ;  or,  dans  l'air  confiné  et  dans 
l'état  normal  des  choses,  l'oxygène  soustrait  est  remplacé  par  des 
gaz  irrespirables.  Supposez  que  dans  une  chambre  close,  dont  la 
capacité  serait  de  50  mètres  cubes,  une  bougie,  pesant  400  gram., 
brûle  entièrement  ;  par  sa  combustion  elle  y  introduit  environ 
450  litres  de  gaz  acide  carbonique,  et  soustrait  une  quantité  bien 
plus  considérable  d'oxygène.  Si  au  lieu  d'une  bougie  on  brûle 
400  grammes  de  charbon,  il  se  forme  alors  environ  480  litres  de 
gaz  acide  carbonique,  et  un  volume  égal  d'oxygène  disparaît.  Ces 
quelques  millièmes  de  gaz  acide  carbonique  en  plus  et  ces  quelques 
millièmes  d'oxygène  en  moins,  ne  peuvent  pas  à  la  vérité  vicier  no- 
tablement l'air  ;  mais  dans  les  deux  cas,  il  se  forme  aussi  une  cer- 
taine quantité  d'oxyde  de  carbone.  Ce  gaz ,  non-seulement  est 
irrespirable  comme  l'acide  carbonique,  mais  de  plus  il  exerce  sur 
les  organes  une  véritable  action  morbide,  qui  peut  devenir  mor- 
telle. Au  surplus,  si  par  la  pensée  vous  faites  brûler  dix* bougies 
au  lieu  d'une,  l'effet  est  décuplé  et  l'air  de  cette  chambre  peut 
devenir  réellement  peu  favorable  à  la  respiration.  On  conçoit  donc 
pourquoi  il  est  nécessaire  de  ventiler  une  pièce ,  afin  d'y  respirer 
à  son  aise,  lorsqu'il  y  a  un  fort  éclairage  ou  beaucoup  de  feu.  Il 
doit  en  être  de  même  lorsque  plusieurs  personnes  s'y  trouvent  réu- 
nies. Dans  ce  cas,  la  soustraction  de  l'oxygène  et  la  formation  de 
l'acide  carbonique  ne  proviennent  pas  de  la  combustion,  mais  de 
la  respiration  même  de  ces  personnes. 

M.  Leblanc,  par  une  série  d'expériences  fort  bien  faites,  et  dont 
vous  trouverez  les  détails  dans  le  cinquième  volume  de  la  troi- 
sième série  des  Annales  de  Chimie  et  de  Physique,  a  démontré 
ce  fait  remarquable,  qu'une  atmosphère  viciée  par  3  ou  4  £  d'acide 
carbonique,  provenant  de  la  combustion  du  charbon,  devenait 
subitement  mortelle  pour  un  chien  de  forte  taille,  tandis  que, 
pour  produire  le  même  effet,  il  fallait  40  fois  plus  d'acide  carbo- 
nique pur.  C'est  qu'il  suffit  que  l'air  renferme  4  p.  i  d'oxyde  de 
carbone,  pour  être  aussi  asphyxiant  que  s'il  contenait  30  à  40 
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p.  |  de  gaz  acide  carbonique.  Avec  de  l'air  qui  ne  contenait  que 
4, fi  p.  ~  de  ce  dernier  gaz  et  0,54  d'oxyde  de  carbone,  M.  Leblanc 
a  asphyxié  un  chien  aussi  subitement  qu'avec  de  l'air  artificiel  qui 
contenait  30,4  p.  J  d'acide  carbonique  pur.  Vous  vous  expliquez 
ces  différences  en  vous  souvenant  que  pendant  la  combustion  du 
charbon,  il  se  forme  presque  toujours  une  certaine  quantité  d'oxyde 
de  carbone.  Par  une  raison  du  même  ordre,  vous  comprendrez 
pourquoi  l'homme  pourrait  vivre,  sans  être  notablement  gêné, 
dans  de  l'air  qui  ne  contiendrait  que  2  à  3  p.  £  d'acide  carbonique 
pur  ;  tandis  qu'il  éprouverait  une  sensation  de  malaise  prononcé, 
si  la  proportion  de  ce  gaz  ne  s'élevait  qu'à  1  p.J  par  l'effet  de  la 
respiration.  Les  gaz  expirés  renferment  des  matières  animales 
difficilement  saisissables  par  l'analyse,  et  qui  aspirés  de  nouveau 
exagèrent  la  sensibilité  du  système  nerveux,  et  la  rendent  plus 
impressionable  à  l'influence  du  gaz  acide  carbonique. 

Ainsi  les  causes  principales  qui  vicient  l'air  confiné  sont  :  la 
respiration,  qui  lui  enlève  de  l'oxygène  et  y  introduit  de  l'acide 
carbonique  et  des  matières  animales;  la  combustion,  surtout  du 
charbon  et  du  bois,  qui  lui  soustrait  de  l'oxygène  et  y  verse 
de  l'acide  carbonique  et  de  l'oxyde  de  carbone.  Nous  ne  parlons 
pas  dans  ce  moment  des  causes  accidentelles  qui  peuvent  produire 
le  même  effet,  telles  que  les  putréfactions,  les  fermentations  et 
une  foule  des  phénomènes  provenant  de  réactions  chimiques  dif- 
ficiles à  déterminer. 

Le  peu  que  je  viens  de  vous  dire  doit  vous  faire  comprendre 
toute  l'importance  de  bons  systèmes  d'aérage  et  de  ventilation. 
Il  ne  m'appartient  pas  d'entrer  ici  dans  des  détails  sur  une  ma- 
tière traitée  amplement  dans  des  ouvrages  spéciaux,  dont  un  des 
plus  remarquables  en  France  est  celui  de  M.  Peclet  (  Traité 
de  la  chaleur) ;  je  vous  ferai  seulement  observer  qu'il  est  indis- 
pensable aux  hommes  aussi  bien  qu'aux  animaux  qui  séjournent 
dans  des  enceintes  fermées  et  sans  ventilation,  d'avoir  une  quantité 
d'air  assez  considérable  pour  empêcher  les  produits  de  la  respira- 
tion de  faipe  prévaloir  leurs  propriétés  malfaisantes.  Ainsi  chaque 
homme  ne  doit  pas  avoir  moins  de  6  mètres  cubes  d'air  par  heure  ; 
un  cheval  ne  doit  pas  en  avoir  moins  de  4  8  ;  il  y  aurait  avantage  à 
augmenter  ces  quantités.  En  tout  cas ,  on  ne  doit  pas  compter 
sur  les  mauvaises  jointures  des  portes  et  des  fenêtres  dont  on 
a  constaté  que  l'influence  est  presque  nulle. 

Cependant,  l'air  renferme  de  ce  même  gaz  acide  carbonique  qui, 
au  delà  de  certaines  limites,  s'oppose  à  la  respiration.  Nous  ne 
chercherons  pas  à  découvrir  son  origine.  Nous  ne  nous  préoccu- 
perons pas  non  plus  de  l'invariabilité  apparente  de  sa  proportion 
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moyenne  :  on  se  l'explique,  sans  effort,  en  se  rappelant  que  si 
les  volcans,  la  combustion  et  la  respiration  versent  sans  cesse  de 
l'acide  carbonique  dans  l'atmosphère,  les  parties  vertes  des  plantes, 
des  myriades  d'animaux ,  en  soutirent  aussi  sans  cesse ,  pour  le 
décomposer,  sous  l'influence  de  la  lumière,  en  carbone  qui  se  Gxe 
et  en  oxygène  qui  se  dégage.  On  conçoit  donc  la  possibilité  d'une 
balance  ou  d'un  équilibre;  aussi  nous  demanderons-nous  plutôt 
quelle  est  son  utilité.  Nous  savons  que  c'est  à  l'oxygène  que  l'air 
doit  sa  faculté  comburante  ;  nous  savons  que  l'azote  tempère  cette 
faculté  et  l'harmonise  avec  les  exigences  de  la  nature;  mais  l'acide 
carbonique  que  fait-il?  quelles  qualités  donne-t-il  à  l'air?  Sans 
doute  nous  ne  pouvons  pas  apprécier  toute  l'utilité  de  ce  gaz  ; 
nous  nous  contenterons  de  remarquer  que  si  l'air  en  était  dé- 
pourvu ,  l'eau  ne  serait  pas  le  principal  véhicule  de  la  nourriture 
des  plantes.  Nous  avons  dit  ailleurs  que  l'air  se  dissout  dans  1  eau, 
y  introduit  de  l'acide  carbonique,  et  que  c'est  à  la  faveur  de  ce 
gaz  que  les  carbonates,  les  silicates,  et  les  phosphates  terreux  pé- 
nètrent, à  l'état  liquide  ,  dans  l'économie  végétale  :  d'ailleurs,  s'il 
n'y  avait  pas  d'acide  carbonique  dans  l'atmosphère ,  où  les  plantes 
trouveraient-elles  leur  carbone? 

Enfin ,  tout  en  laissant  aux  météorologistes  le  soin  de  dire  [les 
nombreux  phénomènes  qu'occasionne  la  présence  de  la  vapeur 
aqueuse  dans  l'air  (phénomènes  dont  une  partie ,  tels  que  la  pluie 
et  la  rosée,  exercent  tant  d'influence  sur  la  végétation)  nous  remar- 
querons que  presque  toutes  les  propriétés  chimiques  de  l'air  se 
rattachent  à  la  présence  de  la  vapeur  aqueuse.  Si ,  pour  opérer 
les  combustions  vives,  l'air  peut  se  passer  d'eau,  il  ne  le  saurait 
dans  les  combustions  lentes  ou  les  oxydations  :  ainsi  la  respiration 
serait  pénible  si  l'air  qui  arrive  aux  poumons  était  constamment 
sec;  elle  deviendrait  même  impossible,  car  les  membranes  se  des- 
sécheraient à  leur  tour  et  deviendraient  imperméables  aux  gaz. 
Le  fer  se  rouille,  mais  seulement  dans  l'air  humide  :  c'est  encore 
à  cette  condition  que  la  chaux  caustique  redevient  effervescente; 
ce  qui  a  vécu,  rentre,  par  une  combustion  lente,  dans  la  nature 
minérale  :  dès  qu'ils  sont  soustraits  à  l'influence  de  la  vie ,  les 
principes  si  complexes  des  êtres  organisés  se  résolvent  définitive- 
ment en  acide  carbonique,  en  eau,  et  en  ammoniaque;  cette  réso- 
lution deviendrait  impossible  si  l'air  ne  contenait  pas  d'eau;  cela 
est  si  vrai,  que  pour  conserver  toute  matière  organique ,  il  suffit 
d'en  éliminer  l'humidité.  L'acide  carbonique  ne  pourrait  pas  être 
décomposé  par  les  parties  vertes  des  plantes  sous  l'influence  so- 
laire, si  dans  l'air  il  n'y  avait  pas.  d'eau.  Faute  d'eau  la  majeure 
partie  des  facultés  chimiques  de  l'air  sont  paralysées: 


108  Ut  I  MIE    ÉLÉMENTAIRE. 

Maintenant  que  nous  connaissons  la  nature  de  l'air  et  les  condi- 
tions de  son  action  chimique,  nous  allons  rentrer  dans  le  pro- 
gramme d'où  nous  nous  sommes  écarté  par  une  convenance  d'en- 
seignement. Le  soufre  sera  le  sujet  de  la  leçon  prochaine. 


50ULUUI.  -Provenance  du  nonfre.—  Son  épuration.  —  Fleur  de  son Cre .  —  Snn Iït  ..'n 
bâtons.  —  Le  soufre  est  un  corps  dimorphe.  —  Ses'proprit  tés  physiques-  —  Diinsités 
da  sa  vapeur  à  +■  SOO,  et  i+  luao.  —  Trempe  et  détrempe  du  soufre.  —  Combinai- 
sonl  oiygénéesdo  sonfre.  —  Préparation,  propriétés  et  applications  dn  gai  acide 
■alfinil.  —  Acide  sulforiqoe  ordinaire,  —  Théorie  de  sa  préparation.  —  Cham- 
bres de  plomb.  —  Propriétés  de  l'acide  sulfurique  ordinaire.  —  Acide  snllbriqug 
anhydre.  —  Acide  sulfnrique  de  Nordhausen.  —  Applications  de  l'acide  solfu- 
riqae-  —  Sa  minière  d'être  dans  la  nature.  —  Préparation  el  propriétés  du  gai 
sulfhydrique.  —  Les  produits  de  la  combustion  de  ce  gai  varient  suivant  I"  111- 
coostances.  —  Action  dn  gai  acide  sulfureui  snr  le  gai  6ulf  hydrique —  Fume- 
rolles d'Agnano.  —  Eiplication  donnée  par  M.  Piria.  —  Formation  de  gai 
sulfhydrique  déterminée  par  l'action  des  matières  organiques  sur  les  attirâtes.  — 
Action  des  tissus  organiques  sur  le  gai  sulfhydrique  en  présence  de  l'air.  — 
Propriétés  délétères  du  gai  suif  hydrique.  —  Analogies  entre  l'oiygèue,  le  soufre, 
te  seleninm  et  le  tellure. 

Messieurs, 
En  diverses  sortes  de  terrains,  principalement  dans  les  contrées 
volcaniques,  on  trouve  une  matière  jaune  qui  se  présente  souvent 
en  masses  translucides  ou  opaques,  moins  souvent  sous  forme  de 
cristaux  jaunes  verdàtres,  ordinairement  transparents,  quelque- 
fois sous  celle  de  poussière  agglomérée  avec  de  la  terre  ;  enfin,  on 
en  trouve  en  abondance  dans  les  volcans  actifs,  qui  en  dégagent 
continuellement,  et  dans  les  solfatares.   Cette  substance  est  le 


ng.  *;. 
toujre.  Pour  le  séparer  des  impuretés  qui  l'accompagnent,  on  le 
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chauffe  dans  des  pote  en  terre  d'une  forme  particulière  :  les  im- 
puretés se  déposent,  et  le  soufre  liquéfié  distille  par  une  tubulure 
latérale. 

Os  pots  ont  à  leur  partie  supérieure  une  ouverlure  qu'on  tient 
bouchée  pendant  l'opération  :  elle  sert  à  charger  de  matière  et 
en  même  temps  à  retirer  les  résidus.  Vous  voyez  ici  la  disposition 
d'un  de  ces  appareils  distillatoires  (  fv>.  37). 

A  est  la  cornue  ;  e  en  est  le  col  ;  B  le  récipient ,  et  6  une  tubu- 
lure d'écoulement  qui  permet  au  soufre  liquide  de  tomber  dans  le 


baquet  C  contenant  de  l'oau.  Ainsi  préparé,  le  soufre  est  livré  au 
e  sous  le  nom  de  soufre  brut ,  car  il  renferme  encore  de 
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3  à  40  p.  °/0  de  matières  terreuses,  qu'une  distillation  mal  réglée  a 
laissé  passer  dans  le  récipient.  Pour  l'épurer  d'une  manière  défi- 
nitive, on  lui  fait  subir  une  seconde  distillation  dans  un  appareil 
dont  voiri  les  principales  dispositions  (h'g.  38). 

Un  cylindre  T  en  fonte,  courbé  en  col  de  cygne,  effleure,  par  son 
extrémité  ouverte,  la  paroi  intérieure  d'une  grande  chambre  en 
maçonnerie  :  ici  sa  rendent  les  vapeurs  du  soufre  qui  partent  du 
cylindre  même,  chauffé  par  le  fourneau  F.  T-a  chaleur  perdue  de 
ce  fourneau  chauffe  une  chaudière  A  qui  renferme  le  soufre  brut  : 
celui-ci ,  en  fondant ,  se  sépare  des  matières  étrangères  et  s'écoule 
de  temps  en  temps  par  le  robinet  r  pour  alimenter  le  cylindre.  La 
grande  chambre  porte  en  haut  une  soupape  S  qui  permet  à  l'air 
intérieur  de  sortir  dès  qu'il  se  dilate;  de  cette  manière,  on  évite 
les  pressions  trop  inégales,  ce  qui  est  une  garantie  de  conserva- 
tion. Les  vapeurs  de  soufre  arrivant  dans  la  chambre ,  qui  est  le 
récipient  de  l'appareil  distillatoire,  s'y  condensent  sous  forme  de 
neige;  dans  cet  état,  elles  portent  le  nom  de  fleur  de  soufre. 
La  porte  P  sert  à  retirer  le  produit.  Si  la  distillation  dure  long- 
temps, la  température  s'élève  assez  pour  fondre  les  fleurs  de 
soufre  :  alors  on  a  du  soufre  liquide  que  l'on  fait  passer  par  la 
tirette  t  dans  une  petite  chaudière  B ,  chauffée  par  un  fourneau 
particulier.  Ainsi  liquéfié,  le  soufre  est  introduit  dans  des  moules  en 
bois,  où  il  se  refroidit  et  prend  la  forme  de  cylindres  un  peu  coni- 
ques ;  c'est  sous  cette  forme  qu'il  est  livré  au  commerce,  sous  le 
nom  de  soufre  en  bâton.  Avec  le  même  appareil ,  on  peut  donc 
obtenir  de  la  fleur  de  soufre  ou  du  soufre  en  bâton,  suivant 
la  durée  de  l'opération  et  le  degré  de  température.  La  chambre 
a-t-eile,  par  exemple,  une  capacité  d'environ  80  mètres  cubes  et  y 
fait-on  arriver  300  kilogrammes  de  vapeur  de  soufre ,  on  aura  le 
premier  produit  ;  y  en  fait-on  arriver  4 ,800  kilogrammes,  on  aura 
le  second. 

Le  soufre  a  une  densité  deux  fois  plus  forte  que  celle  de  l'eau. 
Quand  on  en  serre  dans  la  main ,  pendant  quelque  temps ,  un 
bâton ,  il  se  casse  par  suite  de  l'inégale  répartition  de  la  cha- 
leur dans  sa  masse.  Il  est  donc  un  mauvais  conducteur  de  la 
chaleur.  Par  le  frottement ,  il  acquiert  une  légère  odeur  et  dégage 
de  l'électricité  ;  il  fond  au-dessus  de  -}-  4  4  4 ,  bout  à  +  *00,  et 
par  le  refroidissement  il  cristallise  en  aiguilles.  Son  équivalent  est 
représenté  par  200,  ou  bien  par  46,  selon  que  l'on  considère 
l'oxygène  =  400,  ou  l'hydrogène  =  1 .  Voilà  des  traits  généraux  ; 
nous  allons  entrer  dans  des  détails  qui  méritent  toute  votre 
attention.    - 

Le  soufre  est  insoluble  dans  l'eau  et  soluble  dans  le9  huiles  vo- 
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latiles,  entre  autres  dans  l'essence  de  térébenthine  ;  mais  il  l'est 
spécialement  dans  un  liquide  (  que  nous  connaîtrons  plus  tard 
sous  le  nom  de  sulfure  de  carbone  )  dont  il  se  sépare,  par  éva- 
poration  ou  par  refroidissement ,  sous  forme  de  cristaux.  On  peut 
également  l'obtenir  avec  une  forme  géométrique ,  en  se  servant 
de  la  fusion.  Voici  une  capsule  dans  laquelle  on  a  fondu  2  kilo- 
grammes de  soufre  :  on  a  laissé  refroidir  jusqu'à  ce  que  la  surface 
du  liquide  se  fût  figée,  on  a  percé  la  croûte  et  fait  écouler  la  por- 
tion encore  liquide  ;  plus  tard,  on  a  détaché  la  croûte  elle-même 
et  mis  à  nu,  de  cette  manière,  une  belle  cristallisation  de  soufre. 
On  peut  donc  se  procurer  ce  corps  cristallisée  par  voie  ignée  et 
par  voie  humide  ;  mais  les  cristaux  obtenus  par  ces  deux  moyens 
n'ont  pas  la  même  forme  :  ceux  que  l'on  obtient  par  voie  humide 
sont  des  octaèdres  droits  à  base  rhombe  dérivant  du  système  pris- 
matique rectangulaire  droit  ;  ils  ont  la  même  forme  que  les  cris- 
taux de  soufre  naturel.  Ceux  que  l'on  se  procure  par  voie  ignée, 
c'est-à-dire  par  fusion,  sont  des  prismes  obliques  à  base  rhombe. 
Ces  deux  formes  cristallines  étant  incompatibles,  on  en  conclut 
que  le  soufre  est  un  corps  dimorphe.  Il  est  dimorphe,  remarquez-le 
bien,  non  pas  parce  qu'il  affecte  deux  formes  différentes  en  appa- 
rence, mais  parce  que  ces  formes  appartiennent  à  deux  systèmes 
cristallins  distincts,  et  sont  par  conséquent  incompatibles.  Un 
corps,  par  exemple,  pourrait  cristalliser  en  cubes  et  en  octaèdres 
sans  être  dimorphe,  et  pourrait  être  dimorphe  en  ne  cristallisant 
qu'en  octaèdres.  Il  ne  sera  pas  dimorphe,  dans  le  premier  cas,  si 
les  rapports  de  longueur  et  de  position  des  axes  sont  les  mêmes 
dans  les  deux  espèces  de  cristaux  ;  il  sera  dimorphe,  dans  le  se- 
cond cas,  si  ces  rapports  ne  sont  pas  les  mêmes  pour  tous  les 
octaèdres.  Ainsi ,  les  formes  cristallines  qu'affecte  le  soufre  ap- 
partiennent à  deux  systèmes  différents  ;  il  en  est  ainsi  de  tous 
les  corps  dimorphes. 

Pour  le  cas  qui  nous  occupe,  la  cause  apparente  du  phénomène 
paraît  être  la  température  à  laquelle  la  cristallisation  a  lieu.  Si  Ton 
observe,  en  effet ,  un  thermomètre  plongé  dans  du  soufre  fondu, 
on  trouve  qu'il  marque  +  \  4  \  °  au  moment  où  le  liquide  se  fige  et 
cristallise  ;  or,  lorsque  le  soufre  est  dissous  dans  le  sulfure  de 
carbone,  il  peut  cristalliser  à  la  température  ordinaire.  D'un  autre 
côté,  si ,  d'après  les  indications  de  M.  Mitscherlich,  on  expose  à 
une  température  de  +  406°  à  +  407°  du  soufre  octaëdrique,  et  par 
conséquent  cristallisé  à  froid ,  on  le  voit  perdre  son  opacité  ;  élève- 
t-on  de  quelques  degrés  la  température?  le  soufre  se  liquéfie  ;  dès 
ce  moment,  il  ne  peut  plus  cristalliser  qu'à  +  144°  et  en  prismes 
obliques  transparents.  La  perte  de  l'opacité  dans  le.  octaèdres  in- 
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dique  un  mouvement  moléculaire  et  un  nouvel  équilibre,  qui  serait 
permanent  si  la  température  à  laquelle  il  apparaît  était  elle-même 
permanente.  Les  prismes  obliques  transparents  deviennent  peu  à 
peu  opaques  ;  il  s'y  opère  donc  un  autre  mouvement ,  mais  pour 
ainsi  dire  spontané,  et  l'équilibre  qui  en  résulte  est  bien  plus 
stable  que  le  précédent ,  puisque  l'opacité  persiste  jusqu'à  ce 
qu'on  la  fasse  disparaître  par  une  nouvelle  élévation  de  tempéra- 
ture. Ainsi ,  à  partir  de  +  4  06°,  la  forme  solide  réelle  est  le  prisme 
oblique  ;  au-dessous  de  cette  température,  c'est  l'octaèdre  droit  ; 
lorsqu'on  voit  les  apparences  du  contraire,  c'est  l'effet  d'une 
illusion,  car  à  +406°  une  multitude  de  prismes  obliques  se  trou- 
vent arrangés  accidentellement  de  manière  à  représenter  le  si- 
mulacre d'un  octaèdre  droit;  par  contre  ,  au-dessous  de  + 
406,  une  multitude  d'octaèdres  droits  se  trouvent  arrangés  acci- 
dentellement de  manière  à  représenter  le  simulacre  d'un  prisme 
oblique. 

La  chose  se  passe  différemment  lorsque  le  soufre  est  dissous  : 
dans  ce  cas,  il  présente  le  phénomène  du  dimorphisme  à  des  tem- 
pératures beaucoup  plus  basses. 

M.  Deville  a  observé  que  lorsqu'on  sature  à  chaud  la  benzine 
avec  du  soufre  et  qu'on  expose  la  dissolution  au  refroidissement, 
il  se  dépose  entre  +  80°  et  +  23°  des  prismes  et  des  octaèdres. 
Tandis  que  ces  derniers  restent  transparents ,  les  premiers  de- 
viennent opaques  et  dégagent  de  la  chaleur. 

Le  même  chimiste  a  aussi  observé  une  modification  particulière 
du  soufre,  qui  consiste  en  ce  que  cette  substance  étant  amorphe, 
est  insoluble  dans  le  sulfure  de  carbone,  tandis  qu'elle  est  soluble 
dans  le  chloroforme,  l'éther  et  l'alcool  absolu.  Ce  soufre  amorphe, 
qu'on  pourrait  appeler  vésiculaire,  devient  soufre  octaëdrique 
normal ,  si  on  l'expose  pendant  un  temps  suffisant,  à  la  vapeur 
de  l'eau  bouillante. 

Ainsi  le  soufre  peut  être  considéré  entre  les  limites  de  +22° 
et  de  -+-440°  comme  passant  deux  fois,  et  successivement,  de  la 
forme  octaëdrique  à  la  forme  prismatique. 

Le  soufre  fondu  a  l'aspect  d'une  huile  fluide  transparente,  aspect 
qu'il  ne  conserve  pas  si  la  température  s'élève  au  delà  de  cen- 
taines limites. 

En  suivant  la  marche  d'un  thermomètre  plongé  dans  du  soufre 
fondu  que  Ton  continue  à  chauffer,  on  trouve  qu'à  +  4  60°  le  li- 
quide perd  de  sa  fluidité  et  brunit;  à  +  200°,  il  devient  si  épais 
que  l'on  peut  renverser  le  récipient  qui  le  renferme  sans  crainte 
qu'il  en  sorte  ;  entre  +  250°  et  +  255°,  on  voit  un  phénomène  d'un 
autre  ordre,  mais  non  moins  intéressant  :  le  thermomètre  devient 
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stationnaire,  et  après  un  moment  d'arrêt,  il  reprend  sa  course 
ascendante  sans  présenter  désormais  aucune  irrégularité.  Si  Ton 
continue  à  observer  le  thermomètre  après  avoir  cessé  de  chauffer, 
on  le  verra  descendre  régulièrement  jusqu'à  +  255°,  s'arrêter 
pendant  quelque  temps,  puis  reprendre  sa  course  descendante 
jusqu'à  ce  que  la  température  du  soufre  soit  devenue  constante. 
Entre  la  fusion  et  l'ébullition,  on  rencontre  donc  un  point  où  la 
chaleur  devient  latente  ;  et  à  partir  de  l'ébullition  pour  arriver  au 
figement ,  on  rencontre  également  un  autre  point  où  cette  même 
portion  de  chaleur,  qui  était  devenue  latente,  redevient  libre.  Il 
est  difficile  de  ne  pas  admettre  qu'entre  +  250°  et  +  255°,  les 
molécules  du  soufre  éprouvent  un  changement  profond.  Sans 
attacher  aucune  idée  de  matérialité  à  la  chaleur,  nous  ne  pourrions 
mieux  exprimer  ce  fait  qu'en  disant  :  le  soufre,  dans  quelques 
circonstances,  se  combine  avec  de  la  chaleur,  qu'il  abandonne 
aussitôt  que  ces  circonstances  ont  changé. 

La  vapeur  de  soufre  présente  aussi  une  singularité  remar- 
quable ;  d'après  M.  Dumas,  sa  densité,  déterminée  à  -+•  500°,  est 
de  6,654  ;  d'après  M.  Bineau,  elle  est  égale  à  2,248  si  on  la  dé- 
termine à  +  1000*  :  si  bien  que,  quel  que  soit  l'état  sous  lequel  on 
examine  le  soufre,  il  présente  toujours  deux  manières  d'être  par- 
faitement tranchées  :  deux  formes  cristallines  incompatibles  lors* 
qu'il  est  solide  ;  deux  capacités  calorifiques  différentes  quand  il  est 
liquide;  deux  groupements  moléculaires  distincts  s'il  est  aéri- 
forme. 

Ce  corps  va  nous  offrir  encore  d'autres  phénomènes  étranges. 
Tout  le  monde  sait  qu'en  général  la  trempe  donne  de  la  dureté  : 
l'acier  en  est  l'exemple  le  plus  connu.  Le  contraire  arrive  pour 
le  soufre  :  si  vous  versez  dans  de  l'eau  froide  du  soufre  fondu  à 
la  température  de  +  200°  degrés,  il  se  prend  en  une  masse  brune 
tellement  molle  qu'elle  peut  être  tirée  en  fils.  Remarquez  bien, 
Messieurs,  que  si  vous  faites  la  même  expérience  avec  du  soufre 
qui  n'aurait  été  chauffé  qu'entre  +  4  14°  et  +  450°,  c'est-à-dire  à 
cette  température  à  laquelle  il  ne  perd  pas  encore  sa  fluidité,  il 
deviendra  jaune,  dur  et  cassant.  Le  soufre  trempé  à  +  200°  n'est 
pas  dans  un  état  permanent  :  au  bout  de  quelques  jours,  il  durcit 
et  prend  une  couleur  plus  claire  ;  on  peut  même  le  durcir  immédia- 
tement ,  si  on  le. chauffe  jusqu'à  +  90°  degrés..  M.  Regnault  a  ob- 
servé qu'au  moment  où  le  soufre  mou  se  transforme  en  soufre  or- 
dinaire, sa  température  s'élève  brusquement  de  4  2  degrés  ;  ce  qui 
prouve  que,  sous  le  rapport  de  la  constitution  moléculaire,  le 
soufre  mou  et  le  soufre  dur  sont  deux  corps  différents,  puisqu'ils 
n'ont  pas  la  même  capacité  pour  la  chaieur. 
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Le  soufre  est  l'objet  de  nombreuses  et  importantes  applications  ; 
il  suffit  de  vous  dire  qu'il  entre  pour  un  tiers  dans  l'acide  sulfit- 
rique,  et  environ  pour  un  dixième  dans  la  poudre  à  tirer.  Aujour- 
d'hui ,  la  France  seule  en  consomme,  année  moyenne,  26  millions 
de  kilogrammes,  et  les  mines  de  la  Sicile  en  versent  annuellement 
dans  le  commerce  50  millions.  Malgré  la  grande  consommation  du 
soufre,  on  n'a  pas  à  se  préoccuper  de  l'épuisement  possible  de  ses 
sources.  Une  guerre  avec  l'étranger  pourrait  cependant  en  occa- 
sionner une  disette  en  France  ;  mais  le  pays  même  en  fournirait 
d'immenses  quantités  à  l'état  de  combinaison.  Nous  avons  des 
montagnes  de  sulfate  de  chaux  (gypse)  ;  cette  substance  en  ren- 
ferme 1 8  p.  °/0.  Nous  sommes  riches  en  pyrite  de  fer,  matière  qui 
peut  en  abandonner  1  i  p.  °/0  ;  vous  voyez  donc  que  le  soufre,  en 
cas  de  guerre,  ne  nous  ferait  pas  défaut  :  le  prix  seulement  pour- 
rait en  augmenter. 

Quelques  applications  du  soufre  se  rattachent  à  sa  propriété 
de  s'enflammer  à  une  température  peu  élevée.  En  effet,  il  peut 
prendre  feu  dans  l'air  s'il  est  chauffé  à  +  4  50°  centigrades.  Ceux 
qui  en  manient  de  grandes  quantités  ne  doivent  pas  oublier  cette 
propriété,  d'autant  qu'il  est  assez  difficile  d'en  éteindre  une  forte 
masse  en  combustion  à  cause  de  la  vapeur  suffocante  qui  s'en 
exhale.  En  4787,  un  incendie  se  déclara  dans  une  mine  de  soufre 
près  de  Sommatino  en  Italie  ;  ce  ne  fut  qu'après  deux  ans  qu'on 
put  pénétrer  dans  les  travaux. 

Le  produit  de  la  combustion  directe  et  immédiate  du  soufre  est 
le  gaz  acide  sulfureux.  L'odeur  piquante  que  Ton  appelle  odeur 
de  soufre  provient  de  ce  gaz.  L'acide  sulfureux  soumis  directe- 
ment ou  indirectement  à  certaines  actions  peut  produire  cinq  acides 
différents.  Peu  de  substances  donnent  autant  d'acides  que  le  soufre. 
On  lui  en  connaît  sept,  dont  voici  la  liste  : 

Équivalent.  Equivalent. 
H  =  1       0  s=  100 

1©  Acide  hyposnlfnreux S202....    48 600 

2o  Acide  hyposulfurique  trisulfuré  (pentathionique) .    SH)5 ....  1 20 1 500 

3o  Acide  hyposulfurique  bisulfure  (tetrathionique).    S«05....  104 1800 

4o  Acide,  hyposulfurique  mouosulfuré  (trith ionique).    S30&. ...    88 1 1 00 

5o  Acide  suif ureui SO*....     32 400 

6o  Acide  hyposulfurique  (dithionique) S205. ...    72 900 

7o  Acide sulfurique SO3....    40 500 

Nous  ne  nous  occuperons  que  de  deux  :  l'acide  sulfureux  et 
l'acide  sulfurique  ;  ils  sont  les  plus  employés  et  les  plus  com- 
muns. 

Bien  ne  parait  plus  facile  que  la  préparation  de  l'acide  sulfureux, 
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puisque  pour  l'obtenir  il  suffit  de  brûler  du  soufre  ;  mais  préparé 
de  cette  manière  il  contient  de  l'air.  On  ne  l'obtient  dans  un  état 
de  pureté  qu'en  chauffant  du  mercure  et  de  l'acide  sulfurique , 
contenus  dans  un  ballon  ;  le  produit  de  la  réaction  est  le  gaz  acide 
sulfureux,  qui  doit  être  recueilli  sur  le  mercure  dans  des  éprou- 
vettes  où  il  arrive  au  moyen  d'un  tube  abducteur.  On  pourrait 
employer  le  cuivre  au  lieu  du  mercure,  qui  est  cher  ;  mais  par  ce 
procédé  on  ne  serait  pas  assez  maître  de  l'opération ,  car  dès 
que  le  dégagement  commence ,  il  marche  avec  une  grande  rapi- 
dité ,  malgré  l'empressement  qu'on  met  à  retirer  le  feu.  Vous 
voyez  que  l'acide  sulfurique  renferme  trois  équivalents  d'oxy- 
gène, tandis  que  l'acide  sulfureux  n'en  renferme  que  deux  ;  si 
donc,  l'on  enlève  à  l'acide  sulfurique  le  tiers  de  son  oxygène,  on 
doit  obtenir  l'autre  acide.  C'est  précisément  ce  que  l'on  fait  en 
chauffant  du  mercure  ou  du  cuivre  avec  l'acide  sulfurique.  Le  mé- 
tal enlève  à  cet  acide  un  équivalent  de  son  oxygène,  et  devient 
oxyde  ;  l'acide  ainsi  appauvri  devient  gaz  acide  sulfureux  :  l'oxyde 
métallique  se  combine  avec  une  portion  d'acide  sulfurique  non 
encore  décomposé  et  produit  un  sulfate.  D'après  cela,  il  est  aisé 
de  voir  que  la  réaction  ne  peut  avoir  lieu  qu'entre  un  équivalent  de 
métal  et  deux  d'acide  ;  ce  qui  est  exprimé  par  l'équation  suivante  : 

H0  +  2SO^HO  =  H0O,SO*-^•2HO+SO, 

Mer-       Acide  sulfurique.  Sulfate  de  mer-  Eau.  Aoide 

cure.  cure  sulfureux. 

Avant  d'aller  plus  loin,  il  faut  que  je  prévienne  un  doute  qui 
pourrait  s'élever  dans  vos  esprits  :  l'acide  sulfurique,  d'après  la 
formule  inscrite  dans  la  liste,  est  composé  de  4  équivalent  de 
soufre  et  de  3  d'oxygène:  or,  vous  pourriez  vous  demander 
pourquoi  dans  l'équation  il  est  associé  aux  éléments  de  l'eau? 
c'est  que  la  formule  représente  l'acide  sulfurique  tel  qu'on  le 
suppose  exister  dans  les  combinaisons ,  ou,  en  d'autres  termes, 
elle  l'exprime  anhydre.  Mais  l'acide  sulfurique  anhydre  est  un 
corps  solide,  peu  commode  à  manier,  et  qui,  dans  le  cas  actuel, 
pourrait  même  ne  pas  servir,  à  cause  de  la  facilité  avec  laquelle 
il  se  transforme  en  vapeur.  L'acide  sulfurique  ordinaire  ren- 
ferme au  contraire  les  éléments  d'un  équivalent  d'eau  ;  pour  la 
théorie  on  aurait  pu ,  à  la  vérité ,  ne  pas  en  tenir  compte ,  mais 
on  évite  de  le  faire  pour  ne  pas  soulever  des  incertitudes.  Au 
surplus ,  si  les  équations  doivent  servir  à  exprimer  théorique- 
ment les  réactions,  et  à  faire  connaître  les  proportions  pondérales 
des  corps  agissants ,  il  est  nécessaire  de  formuler  ces  corps  tels 
qu'ils  sont,  et  non  pas  tels  que  la  théorie  les  imagine.  Pour  le  cas 
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actuel,  on  ne  saurait  nier  qu'avec  le  gaz  acide  sulfureux,  il  doit  se 
dégager  de  l'eau,  et  que  le  gaz  doit  être  humide.  C'est  ce  qui  aurait 
lieu  en  effet,  si  pour  le  préparer  on  ne  faisait  pas  intervenir  un 
excès  d'acide  sulfurique  qui  dessèche  le  gaz  à  mesure  qu'il  se 
forme,  en  absorbant  l'eau  qui. l'accompagne.  Quand  on  veut  de 
l'acide  sulfureux  dissous  dans  l'eau,  on  se  sert  d'un  procédé  moins 
dispendieux,  qui  consiste  à  substituer  le  charbon  au  métal.  Les 
phénomènes  sont  les  mêmes,  à  cela  près  que  le  produit  de  l'oxyda- 
tion du  charbon  (Y acide  carbonique)  se  dégage  en  même  temps 
que  l'acide  sulfureux.  Mais  comme  ce  gaz  est  incomparablement 
plus  soluble  que  l'acide  carbonique,  il  en  résulte  que  lui  seul  reste 
dissous. 

Le  gaz  acide  sulfureux  est  incolore  :  sa  densité  est  =  2,234.  On 
remarquera  que  cette  densité  représente  la  somme  de  celle  de 
l'oxygène,  et  d'une  demie  ou  d'un  sixième  de  densité  de  la  vapeur 
de  soufre ,  selon  qu'on  la  considère  déterminée  à  +  500°  ou  à 
+  4000°.  En  effet: 

4,4057  =  densité  de  l'oxygène 

4 ,4283  =  i  ou  j  densité  de  la  vapeur  de  soufre 

2,2340  s  densité  de  l'acide  sulfureux. 

Un  volume  de  gaz  sulfureux  est  donc  formé  d'un  volume  d'oxy- 
gène et  de  -j  ou  £  de  volume  de  vapeur  de  soufre,  condensés  en  un 
volume  :  par  conséquent  si  l'on  pouvait  soustraire  tout  le  soufre 
d'un  litre  de  gaz  acide  sulfureux,  il  resterait  toujours  un  litre 
d'oxygène. 

Pour  compléter  tout  ce  que  j'avais  à  vous  dire  sur  la  composi- 
tion du  gaz  acide  sulfureux,  il  ne  me  reste  plus  qu'à  vous  parler 
de  son  équivalent.  L'expérience  démontre  que  la  quantité  de  gaz 
acide  sulfureux  qui  se  combine  avec  un  corps  à  équivalent  connu, 
doit  être  exprimée  par  S  O*  ;  d'autre  part  un  volume  de  ce  gaz 
contenant  un  volume  d'oxygène,  deux  volumes  seront  nécessaires 
pour  représenter  son  équivalent ,  d'où  il  résulte  que  le  gaz  acide 
sulfureux  renferme 

2  volumes  d'oxygène  \ 

4  ou  -|  de  volume  de   [  condensés  en  deux  volumes. 

vapeur  de   soufre      ) 

La  composition  en  poids  déduite  de  la  formule  S  O*  est  par  con- 
séquent 

Soufre.   ...  50,00 

Oxygène.  .  .  50,00 
400,00 
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>  Le  gaz  acide  sulfureux  se  liquéfie  à  la  température  de  +  45° 
sous  la  pression  d'environ  deux  atmosphères  ;  ou  bien  à  la  tempé- 
rature de  —  45°  sous  la  pression  ordinaire  :  il  peut  même  être 
solidifié  si  à  une  basse  température  on  joint  une  haute  pression. 
L'acide  sulfureux  liquide  bouta —  40°;  à  +  15°  la  tension  de  sa 
vapeur  équivaut  déjà  à  3  atmosphères  :  en  se  vaporisant,  il  pro- 
duit un  froid  si  intense  qu'il  congèle  le  mercure. 

Le  gaz  acide  sulfureux  éteint  les  corps  en  combustion,  et  par 
conséquent  il  n'est  pas  respirable.  Ce  qu'il  y  a  de  particulier  c'est 
que  les  corps  qu'il  éteint,  ne  peuvent  plus  se  rallumer,  si  on  les 
plonge  de  suite  dans  l'oxygène.  Ce  phénomène  tient-il  à  ce  que  le 
combustible  est  trop  refroidi  par  le  gaz  qui  l'éteint,  ou  bien  à  ce 
qu'il  est  chimiquement  modifié  par  suite  de  son  contact  avec  le 
gaz  même  ?  je  ne  saurais  dire.  Quoi  qu'il  en  soit,  le  fait  est  très- 
positif,  et  je  vais  vous  le  prouver  :  voici  trois  éprouvettes  à  pied 
A  O  S  fermées  par  des  obturateurs.  L'éprouvette  A  est  pleine  d'a- 
zote :  O  renferme  de  l'oxygène  ;  S  du  gaz  acide  sulfureux.  J'intro- 
duis en  A  (azote)  une  petite  bougie  allumée  et  soutenue  par  un  fil 
de  fer  à  crochet  ;  elle  s'éteint  :  je  la  retire  de  suite  pour  la  plonger 
en  O  (oxygène)  où  elle  se  rallume:  je  l'éteins  de  nouveau  en  la 
portant  en  S  (gaz  acide  sulfureux),  mais  je  ne  puis  plus  la  rallumer 
si  je  la  plonge  encore  en  O.  Ce  que  vous  venez  de  voir  justifie  l'u- 
sage d'éteindre  le  feu  des  cheminées  au  moyen  de  la  vapeur  du 
soufre  ;  on  brûle  ce  corps  dans  l'âtre,  en  l'y  jetant  en  poudre  ;  il 
se  forme  du  gaz  acide  sulfureux  lequel  s'élevant  dans  la  cheminée 
étouffe  la  suie  qui  brûle,  et  la  refroidit  ou  la  modifie  assez  pour 
qu'elle  ne  puisse  pas  se  rallumer.  L'acide  sulfureux  décolore  plu- 
sieurs substances  végétales  et  animales,  soit  parce  qu'il  décom- 
pose la  matière  colorante  en  lui  enlevant  de  l'oxygène,  soit  parce 
qu'il  forme  avec  elle  une  combinaison  incolore.  Ce  dernier  cas 
semble  se  présenter  pour  la  rose  :  en  effet,  si  l'on  traite  par  l'acide 
sulfurique  étendu  d'eau  une  rose  blanchie  par  l'acide  sulfu- 
reux, celui-ci  parait  être  expulsé,  et  la  fleur  reprend  sa  couleur 
primitive. 

Le  gaz  acide  sulfureux  est  indécomposable  par  la  chaleur.  Gela 
se  conçoit,  puisqu'il  est  produit  à  une  haute  température.  L'eau 
peut  en  dissoudre  cinquante  fois  son  volume  :  l'oxygène  de  l'air 
attaque  facilement  la  dissolution,  de  sorte  qu'il  est  difficile  d'en 
avoir  qui  ne  contienne  pas  des  traces  d'acide  sulfurique.  Ceci  con- 
firme ce  que  je  vous  ai  dit ,  en  parlant  de  l'eau  :  un  mélange  de 
gaz  acide  sulfureux  et  d'oxygène  pourra  être  conservé  indéfini- 
ment ;  il  n'en  sera  plus  de  même  si  le  mélange  est  humide  :  dans 
ce  cas  l'acide  sulfureux  se  transforme  en  partie  en  acide  sul- 
i.  7. 


furique  parce  qu'il  se  combine  avec  de  l'oxygène  ;  preuve  évidente 
que  l'eau,  par  sa  présence,  sollicite  les  combinaisons  '. 

Le  gaz  acide  sulfureux  geut  cependant  se  combiner  avec  l'oxy- 
gène indépendamment  de  l'influence  de  l'eau.  MM.  Woëhler  et 
Mahla  ont  observé  qu'en  Taisant  passer  un  mélange  d'air  et  de  gaz 
sulfureux,  sur  de  l'oxyde  de  chrome,  ou  de  l'oxyde  de  cuivre,  ou 
bien  sur  les  deux  oxydes  réunis,  et  chauffés  au  rouge  sombre,  on 
obtient  de  l'acide  sulfurique  :  et  comme  une  seule,  et  même  quan- 
tité d'oxyde  est  capable  de  faire  subir  cette  transformation  à  des 
quantités  indéfinies  de  gaz  sulfureux,  ils  ont  pensé  qu'un  jour  ce 
moyen  serait  adopté  par  l'industrie.  D'ailleurs  lous  les  corps  po- 
reux ont  la  faculté  de  déterminer,  sous  l'influence  de  la  chaleur, 
la  combinaison  directe  de  l'acide  sulfureux  avec  l'oxygène. 
L'hydrogène  n'attaque  l'acide  sulfureux  qu'autant  que  ce  gaz 
se  trouve  à  l'étal  nais- 
sant; le  résultat  en  est 
la  formation  d'acide  suif- 
hydrique,  substance  que 
nous  allons  étudier  dans 
un  instant.  Cette  action 
de  l'hydrogène  a   été 
mise  à  profil  pour  s'as- 
surer si  ta  laine  blanchie 
à  l'acide  sulfureux  est 
I  débarrassée  des  derniè- 
'   res  traces  de  ce  gaz, 
dont  la  présence  nuirait 
à  l'opération  de  la  tein- 
Hg.  3».  ture.  Voyez  ce  flacon  F 

(fig.  39),  dont  le  tube  abducteur  (  plonge  dans  une  dissolution 
d'acétate  de  plomb  contenue  dans  l'éprouvette  à  pied  E;  il  s'en 
dégage  de  l'hydrogène  qui  traverse  le  liquide  sans  le  colorer  ;  mais 
ce  liquide  noircira  aussitôt  que  j'aurai  introduit  dans  le  flacon  une 
mèche  de  laine  blanchie  a  l'acide  sulfureux  et  mal  lavée.  Ce  qui 
prouve  que  par  l'action  mutuelle  de  cet  acide  et  de  l'hydrogène 
naissant ,  il  se  forme  du  gai  sulfhydrique.  Plus  tard  vous  verrez 

Ifimrai  en  acide  iiiKinique ,  par  l'action  de 
ce  dernier  acide  dans  l'iïr,  etpartonsé- 
Tillej ,  on  l'on  brille  beaucoup  de  bouille  - . 
iuriale  de  Manchester  une  teneur  moyenne 
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que  ce  gaz  décompose  les  dissolutions  des  sels  de  plomb.  Pour  le 
moment,  l'équation  suivante  suffira  pour  vous  faire  comprendre  la 
réaction  principale. 

SO»  +  3H=HS  +  2HO. 

Acide  Acide 

sulfureux.  sulfbydrique. 

L'acide  sulfureux  a  plusieurs  applications,  dont  la  plus  impor- 
tante est  celle  qu'on  en  fait  au  blanchiment.  La  soie,  la  laine,  les 
tissus  insufflés,  les  cordes  de  boyaux,  i'ichthyocolle,  les  tissus  ayant 
des  taches  de  fruits,  peuvent  être  blanchis  par  l'action  de  ce  gaz. 
En  grand,  l'opération  dure  de  douze  à  vingt-quatre  heures  ;  elle  se 
pratique  dans  une  chambre  dont  la  capacité,  équivalente  quel- 
quefois à  300  mètres  cubes,  est  occupée  par  les  objets  soumis  au 
blanchiment.  L'acide  sulfureux  «e  produit  sur  place  par  la  com- 
bustion du  soufre.  Pour  blanchir  400  pièces  d'étoffe  qui  se  trou- 
veraient suspendues  à  des  perches,  on  met  le  feu  à  8  ou  42  kilo- 
grammes de  fleur  de  soufre  distribués  en  quatre  terrines  placées 
aux  quatre  coins  de  la  chambre.  Si  c'est  de  la  soie,  pour  100 
kilogrammes  on  en  brûle  2  de  soufre.  On  enlevé  les  taches  de  fruit 
ou  de  vin  sur  le  linge  et  les  vêtements,  en  brûlant  du  soufre 
sous  un  cornet  de  papier  qui  sert  de  cheminée  ;  le  gaz  s'échappe 
par  le  sommet  ouvert  du  cornet  où  l'on  a  placé  la  partie  tachée  de 
l'étoffe.  Avec  des  fumigations  sulfureuses  on  peut  assainir  les  laza- 
rets et  les  vaisseaux,  désinfecter  les  hardes,  matelas  et  couvertures 
des  malades.  Depuis  deux  siècles  la  médecine  connaît  l'efficacité 
du  gaz  sulfureux  pour  combattre  la  gale.  Il  s'administre  aujour- 
d'hui en  fumigations  auxquelles  on  soumet  le  corps  entier  du  ma- 
lade, à  l'exception  de  la  tête.  Enfin  ce  gaz  sert  encore  à  préve- 
nir la  fermentation  acide  des  liquides  alcooliques,  tels  que  le  vin 
et  la  bière.  Toutes  ces  applications  se  rattachent  à  l'affinité  de  l'a- 
cide sulfureux  pour  l'oxygène. 

Passons  maintenant  à  l'étude  de  l'acide  sulfurique. 

Bien  que  l'acide  sulfureux  par  une  simple  absorption  d'oxygène 
et  sous  l'influence  de  l'humidité  puisse  devenir  acide  sulfurique, 
néanmoins  lorsqu'on  veut  avoir  de  grandes  quantités  de  cette  der- 
nière substance,  il  faut  recourir  à  des  procédés  particuliers ,  qui 
tous  cependant  sont  fondés  sur  l'oxydation  de  l'acide  sulfureux. 
Il  est  peu  d'opérations  industrielles  dont  les  résultats  coïncident 
aussi  bien  avec  les  données  de  la  théorie  que  la  préparation  de 
l'acide  sulfurique  ordinaire.  En  effet,  d'après  la  composition  de  cet 
acide  (SO*  HO),  200  parties  de  soufre  doivent  en  produire  642,5 , 
car 
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S  «200 
04  *=  400 
H  =    12,5 


61 2,5  =  acide  hydraté  ordinaire. 

Or,  dans  les  fabriques  où  Ton  suit  toutes  les  innovations  proposées 
par  la  science,  le  rendement  est  tel  que  la  théorie  l'indique  ;  en 
sorte  que  un  kilogramme  de  ce  produit  ne  coûte  au  fabricant  que 
\  5  centimes  ;  c'est-à-dire  soixante  fois  moins  qu'il  ne  coûtait,  il  y  a 
un  siècle  à  peine.  Si  le  prix  de  l'acide  sulfurique  est  un  peu  infé- 
rieur à  celui  de  la  matière  première  qui  le  fournit1,  on  en  doit 
conclure  que  le  procédé  industriel  a  atteint  le  plus  haut  degré  de 
perfection.  La  préparation  de  cet  acide  est  devenue  l'objet  d'une 
grande  industrie  ;  aussi,  devons-nous  moins  nous  occuper  des  dé- 
tails de  cette  préparation  que  des  phénomènes  chimiques  qui  les 
accompagnent.  Si  pour  les  observer  nous  nous  transportions  dans 
une  fabrique  d'acide  sulfurique,  nous  arriverions  difficilement  à 
les  connaître  ;  en  présence  des  ingénieuses  complications  d'appa- 
reils gigantesques,  nous  aurions  peine  à  comprendre  comment  en 
brûlant  de  grandes  masses  de  soufre,  en  faisant  intervenir  de  la 
vapeur  d'eau  en  jets  abondants,  et  une  quantité  relativement  très- 
faible  d'acide  azotique  (eau  forte),  on  obtient  l'acide  sulfurique. 
Cette  difficulté  tiendrait  à  ce  que  nous  ne  connaissons  pas  encore 
quelle  sorte  d'action  la  vapeur  d'eau,  l'acide  azotique  et  le  gaz 
sulfureux  exercent  les  uns  sur  les  autres.  Avant  de  visiter  une 
usine,  faisons-nous  donc  une  idée  de  ce  qui  doit  s'y  passer. 

Si  l'on  dirige  un  courant  de  gaz  acide  sulfureux  à  travers  de 
l'acide  azotique  chauffé  presqu'à  ébullition,  on  voit  se  dégager  un 
gaz  rougeâtre.  Si  à  l'aide  d'un  réactif  convenablement  choisi,  l'on 
cherche  à  constater  dans  le  liquide  la  présence  de  l'acide  sulfu- 
rique, on  y  parvient  sans  peine.  Voilà  deux  faits  très-importants 
pour  nous.  L'un  en  quelque  sorte  révèle  l'autre.  L'acide  sulfureux, 
en  traversant  l'acide  azotique  chaud,  se  transforme  en  grande  par- 
tie en  acide  sulfurique  :  mais  cette  transformation  ne  peut  avoir 
lieu  que  si  l'oxygène  intervient  ;  et  dans  le  cas  actuel,  ce  n'est  que 
l'acide  azotique  qui  peut  le  fournir.  Le  gaz  rougeâtre  sera  donc  un 
produit  de  la  décomposition  de  cet  acide.  En  effet,  il  est  ce  que 
l'on  appelle  V acide  hypoazotique  ou  Yhypoazotide,  substance 
qui  renferme  un  équivalent  de  moins  d'oxygène  que  l'acide  azo- 
tique. Pour  plus  de  simplicité,  nous  conserverons  la  dernière  dé- 
nomination. Nous  savons  donc  que  l'acide  azotique  qui  intervient 

1 .  100  kilogrammes  de  soufre  routent  16  francs. 
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dans  la  fabrication  de  l'acide  sulfurique,  fournit  au  gaz  sulfureux 
l'oxygène  qui  lui  est  nécessaire  pour  se  transformer.  S'il  en  est 
ainsi,  pourquoi  les  fabricants  emploient-ils  si  peu  d'acide  azotique, 
comparativement  à  la  quantité  de  soufre  :  par  exemple,  4  par- 
ties d'acide  azotique  pour  \  00  de  soufre ,  proportions  qui  cor- 
respondent à  200  de  gaz  sulfureux?  Or,  pour  se  transformer, 
200  parties  de  gaz  sulfureux  en  exigent  50  d'oxygène.  L'acide 
azotique  ne  peut  donc  pas  lui  seul  fournir  tout  l'oxygène  néces- 
saire pour  cette  transformation.  Voyons  ce  que  devient  Yhy- 
poazotide  :  si  dans  une  grande  quantité  d'eau  on  verse  de  l'hypo- 
azotide  liquéfié  par  le  froid,  cette  substance  se  transforme  en 
un  gaz  incolore,  tandis  que  l'eau  devient  acide. Voyez  plutôt:  au- 
dessous  d'une  éprouvette  pleine  d'eau,  je  débouche  un  flacon  rem- 
pli d'hypoazotide  liquide.  Remarquez  qu'un  gaz  incolore  gagne  la 
partie  supérieure  de  l'éprouvette.  Je  puis  maintenant  vous  dé- 
montrer que  l'eau  est  devenue  acide  ;  en  effet,  quelques  gouttes 
suffisent  pour  rougir  le  sirop  de  violette.  Elle  est  devenue  acide 
parce  qu'elle  renferme  de  l'acide  azotique.  L'hy poazotide,  sous 
l'influence  d'une  grande  quantité  d'eau,  se  décompose  donc  en 
acide  azotique  et  en  un  gaz  incolore.  Mais  ce  gaz  quel  est-il? 
L'hypoazotide  aurait-il  enlevé  à  l'eau  l'oxygène  qui  lui  manque 
pour  redevenir  acide  azotique,  et  par  conséquent  aurait-il  rendu 
libre  de  l'hydrogène  l  Non  :.  l'eau  n'est  point  décomposée,  et  ce 
gaz  n'est  point  de  l'hydrogène;  voici  la  preuve  :  je  soulève  l'éprou- 
vette où  se  trouve  le  gaz  inconnu,  l'eau  s'y  trouve  remplacée  par 
l'air  qui,  dès  son  arrivée,  fait  rougir  le  gaz  et  le  change  en  hypo- 
azotide.  Le  gaz  incolore  qui  se  forme  par  l'action  de  l'eau  sur 
l'hypoazotide,  est  un  composé  qui  renferme  encore  moins  d'oxy- 
gène que  l'hypoazotide  lui-même.  Il  est  connu  sous  le  nom  de 
bioxyde  d azote,  et  se  distingue  de  tous  les  autres  gaz  par  sa  pro- 
priété de  s'emparer  de  l'oxygène  de  l'air  pour  redevenir  hypoazo- 
tide.  Résumons  ces  faits  remarquables,  en  tâchant  d'en  saisir  la 
solidarité  ;  il  nous  sera  facile  alors  de  comprendre  la  théorie  de 
la  fabrication  de  l'acide  sulfurique  : 

4°  V acide  azotique  (AzO4),  sous  l'influence  du  gaz  sulfureux, 
perd  une  partie  de  son  oxygène,  et  se  transforme  en  hypoazo- 
tide  (Az  O4)  ; 

2°  \J  h  y  poazotide ,  sous  l'influence  d'un  excès  d'eau,  se  dédouble 
en  acide  azotique  et  en  un  gaz  encore  moins  riche  en  oxygène 
que  lui ,  le  biojryde  d'azote  (  Az  0*)  ; 

3°  Le  bioxyde  d'azote,  qui  est  très-avide  d'oxygène,  s'empare 
de  celui  de  l'air  et  redevient  hypoazotide  (Az  O4). 

Partout  où  il  y  aura  de  l'eau ,  de  l'air,  de  l'hypoazotide  ou  du 
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bioxyde  d'azote ,  il  y  aura  donc  de  l'acide  azotique.  Mais  comme 
l'eau  n'intervient  que  par  sa  présence  et  point  par  ses  éléments, 
évidemment,  c'est  l'air,  qui  fournit  l'oxygène  nécessaire  pour  la 
production  de  cet  acide.  De  là  cette  conséquence  capitale ,  qu'en 
présence  d'air  et  d'eau,  l'acide  azotique  cède  indéfiniment  de 
l'oxygène  au  gaz  acide  sulfureux ,  et  il  en  retire  de  l'air  en  même 
proportion  qu'il  en  fournit.  Ainsi,  en  définitive,  c'est  l'oxygène  de 
l'air  qui  oxyde  le  gaz  acide  sulfureux,  mais  en  passant  par  l'acide 
azotique  :  celui-ci  joue  un  rôle  intermédiaire  ;  et  s'il  était  permis 
de  personnifier  un  phénomène ,  je  dirais  :  l'acide  azotique ,  placé 
dans  des  conditions  favorables,  prend  d'une  main  l'oxygène  à  l'air 
pour  le  donner  de  l'autre  au  gaz  acide  sulfureux.  De  cette  manière, 
nous  concevons  pourquoi  on  ne  fait  intervenir  dans  la  fabrication 
qui  nous  occupe,  que  très-peu  d'acide  azotique  ;  et  si  le  simple 
bon  sens  ne  nous  disait  que ,  dans  une  fabrication  continue  ,  on 
est  toujours  exposé  à  des  pertes  provenant  de  causes  acciden- 
telles ,  nous  ne  comprendrions  pas  pour  quel  motif  l'on  remet  de 
temps  en  temps  de  l'acide  azotique  dans  les  appareils,  puisque, 
théoriquement,  cette  substance  ne  peut  ni  ne  doit  se  consumer. 

Tâchons  maintenant ,  au  moyen  d'une  expérience  faite  sur  une 
petite  échelle,  de  constater  en  partie  la  justesse  des  conséquences 
déduites  des  faits  précédents  ;  en  même  temps ,  mettons-nous 
en  mesure  de  suivre  pas  à  pas  la  marche  des  phénomènes  qui 
s'accomplissent  dans  les  grands  appareils  connus  sous  le  nom  de 
chambres  de  plomb.  Nous  avons  dit  que  là  où  se  trouve  du 
bioxyde  d'azote,  de  l'air  et  de  l'eau ,  il  se  forme  de  l'acide  azo- 
tique ;  et  que  du  mélange  des  acides  azotique  et  sulfureux,  résulte 
l'acide  sulfurique.  S'il  en  est  ainsi ,  nous  pourrons  préparer  de 
cet  acide  en  faisant  arriver  dans  un  récipient  humide  et  rempli 
d'air,  du  gaz  acide  sulfureux  et  du  bioxyde  d'azote. 

Voici  un  grand  ballon  B  (  fig.  40  ) ,  appuyé  sur  un  support.  Il 
renferme  un  peu  d'eau  ;  t  est  un  tube  de  dégagement  ;  par  c  il 
reçoit  de  l'air  au  besoin  ;  par  d  il;  y  arrive  du  gaz  acide  sulfu- 
reux qui  se  dégage  du  ballon  0.  Le  tube  a  y  amène  du  bioxyde 
d'azote  qui  part  du  flacon  à  deux  tubulures  I.  Par  le  mélange  de 
ces  trois  gaz,  le  ballon  se  remplit  de  vapeurs  rutilantes  :  cela  doit 
être,  car  le  bioxyde  d'azote  rencontre  de  l'air  et  se  transforme 
en  hypoazotide  ;  mais  celui-ci  va  disparaître,  si  je  chauffe  à  l'aide 
d'une  petite  lampe  L  le  fond  du  grand  ballon  B.  C'est  qu'il  se 
forme  beaucoup  de  vapeur  d'eau  qui  détermine  le  dédoublement 
de  l'hypoazotide  dont  un  des  produits  est ,  comme  nous  savons , 
l'acide  azotique  ;  celui-ci  rencontre  de  l'acide  sulfureux ,  lui  cède 
une  portion  de  son  oxygène  et  le  transforme  en  acide  sulfurique. 
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Supposez  qu'après  cette  première  décoloration ,  il  ne  fût  pas  pos- 
sible de  renouveler  l'air  parc;  dans  cacas,  toute  réaction  s'arrè- 
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terait ,  car  le  bioxyde  d'azote  qui  serait  amené  par  a  ne  trouverait 
plus  d'oxygène  pour  devenir  acide  azotique,  et  pour  continuer  a 
fournir  aux  gaz  sulfureux  le  moyen  de  se  transformer.  En  ména- 
geant l'entrée  de  l'air  par  c,  on  voit  des  intermittences  de  colora- 
tion qui  indiquent  tantôt  la  formation  de  l'hypoazotide ,  tantôt 
Bon  dédoublement.  Ce  qui  nous  importe,  c'est  de  constater  que  le 
ballon  B  contient  de  l'acide  sulfurique  provenant  de  la  réaction 
que  nous  venons  de  provoquer.  Retirons ,  en  effet ,  une  petite 
quantité  du  liquide  qu'il  contient ,  et  versons-y  de  l'azotate  de 
baryte  dissous  ' ,  nous  le  \  errons  blanchir,  et  produire  ainsi  la 
réaction  spéciale  qui  signale  la  présence  de  l'acide  sulfurique.  Si 
je  ne  craignais  pas  de  fatiguer  votre  attention ,  je  vous  ferais  voir 
que  dans  l'intérieur  de  l'appareil ,  l'action  marche ,  se  ralentit  ou 
s'arrête,  selon  que  l'on  fait  varier  l'arrivée  de  l'air  ou  la  formation 
de  la  vapeur  d'eau  ;  vous  pourriez  même  voir  se  former  des  cris- 
taux qui  tapisseraient  les  parois  intérieures  du  grand  ballon ,  et 
que  la  vapeur  d'eau  ferait  disparaître  tour  à  tour ,  suivant  qu'elle 

1.  L'azotate  de  baryte,  est  un  réactif  par  excellence  pour  découvrir  la  présence  de 
l'acide  sulfurique."  donne,  liji-i  qi:i'  fnns  ks  autres  *els  snliibles  de  baryte,  un  pré- 
cipité blanc  (sulfate  de  baryte),  insoluble  dans  l'acide  aiotiqne. 
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serait  plus  ou  moins  abondante.  Ces  intermittences  et  ces  cristaux 
ne  seraient  que  les  effets  d'une  marche  irrégulière  et  mal  dirigée  de 
l'opération.  Les  cristaux,  surtout,  doivent  être  évités;  car,  formés 
d'acide  azoteux,  et  d'acide  sulfurique  (AzO5,  2  SO*),  ils  contri- 
buent à  rendre  impure  la  masse  de  ce  dernier  en  s'y  dissolvant,  et 
à  faire  perdre  de  l'acide  azotique  auquel  ils  empruntent  une  partie 
de  leurs  éléments.  Au  reste,  ces  cristaux,  que  l'on  appelle  cris- 
taux des  chambres  de  plomb ,  ne  se  forment  presque  jamais 
dans  les  grands  appareils  perfectionnés  ;  l'abondance  de  la  vapeur 
d'eau  s'y  oppose. 

Avant  de  nous  transporter  par  la  pensée  dans  une  grande  fabri- 
que d'acide  sulfurique,  gravons  dans  notre  esprit  la  théorie  des 
phases  principales  de  sa  fabrication. 

4°  L'acide  sulfureux  (SO*)  emprunte  une  molécule  d'oxygène 
à  l'acide  azotique  (AzO*),  pour  devenir  acide  sulfurique  (SO1) 

S0*  +  Az0*=S0*+Az04. 

Acide  Acide  Acide         Hypoa— 

sulfureux,    azotique,    sulfurique.      zotide. 

2°  L'acide  azotique ,  privé  d'-J  de  son  oxygène,  ou  en  d'autres 
termes,  l'hypoazotide  (AzO4),  sous  l'influence  d'un  excès  d'eau, 
se  dédouble  en  acide  azotique  et  en  bioxyde  d'azote  (AzO9) 

3  AzO4  +  aqua  =  2  Az  0*  +  Az 0*  +  aqua. 

Hypoazo-  Acide  azo-         Bioxyde 

tide.  tique.  d'azote. 

3°  Le  bioxyde  d'azote  prend  à  l'air  deux  molécules  d'oxygène 
et  se  transforme  de  nouveau  en  hypoazotide 

AzO»  +  2  0  =  AzO*. 

Bioxyde         Oxy-         Hypoazo- 
d'azote.        gène.  tide. 

4°  L'hypoazotide  reproduit  (  réaction  N°  2)  l'acide  azotique  qui 
recommence  son  rôle  oxygénant  vis-à-vis  du  gaz  sulfureux. 

L'acide  azotique  se  défait  et  se  refait,  mais  ne  se  consume 
pas  ;  c'est  l'oxygène  de  l'air,  en  un  mot ,  qui  se  fixe  sur  le  gaz 
acide  sulfureux,  mas  en  passant  par  l'acide  azotique.  La  présence 
de  cet  acide ,  de  l'eau  et  de  l'air,  est  la  condition  indispensable 
de  la  prompte  oxydation  de  l'acide  sulfureux.  L'air  y  contribue 
par  son  oxygène ,  l'eau  par  sa  seule  présence ,  l'acide  azotique 
par  son  rôle  de  véhicule. 

Il  nous  sera  maintenant  facile  de  suivre  pas  à  pas  l'accomplis- 
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sèment  de  tous  ces  phénomènes  dans  les  grands  appareils  qu'on 
appelle  chambres  de  plomb. 

B  n'y  a  pas.  cent  quatre-vingts  ans  que  Ton  a  remplacé  les  grands 
ballons  en  verre  par  des  chambres  en  plomb  ;  et  il  y  a  quatre-vingts 
ans  à  peine  que  Ton  y  fait  de  l'acide  sulfurique  par  un  procédé 
continu.  Au  lieu  d'une  seule  chambre  très-spacieuse ,  on  préfère 
aujourd'hui  en  établir  plusieurs  d'une  capacité  moindre,  mais 
dont  l'ensemble  dépasse  les  plus  grandes  dimensions  des  an- 
ciennes chambres  uniques.  Dans  les  appareils  modernes,. la  dis- 
tribution de  la  vapeur  d'eau  y  est  plus  uniforme ,  et  le  mélange  y 
est  plus  intime.  En  effet,  obligés,  pour  passer  d'une  chambre  dans 
une  autre,  de  traverser  les  tubes  de  communication ,  les  gaz  se 
mêlent  mieux  qu'ils  ne  le  feraient  dans  une  chambre  très-vaste. 

Voici  la  coupe  d'un  appareil  moderne  à  préparation  continue , 
d'après  la  méthode  anglaise  (voy.  ci-contre,  fig.  44  ). 

F  et  F'  sont  deux  fourneaux  accouplés  où  l'on  brûle  le  soufre 
sur  une  large  plaque  en  tôle  :  la  chaleur  produite  par  cette  com- 
bustion est  appliquée  à  chauffer  les  deux  chaudières  VV  qui  distri- 
buent de  la  vapeur  dans  les  différentes  parties  de  l'appareil.  Le 
gaz  sulfureux  mêlé  à  de  l'air  se  porte  dans  le  tambour  en  plomb  B 
par  la  cheminée  b  ;  il  passe  par  le  tuyau  e  dans  une  première 
chambre  0,  qui  porte  le  nom  de  dénitrificateur,  et  où  arrive  un 
jet  de  vapeur.  Déjà  dans  cette  première  chambre  il  se  forme  de 
l'acide  sulfurique  ;  car  le  mélange  gazeux  en  parcourant  le  tam- 
bour B  a  rencontré  une  cascade  d'acide  sulfurique  saturé  de  pro- 
duits nitreux ,  dont  nous  dirons  plus  tard  l'origine.  Le  mélange 
gazeux  passe  de  0  en  À  par  le  tuyau  a.  Dans  cette  seconde 
chambre,  en  face  de  a  se  trouve  une  espèce  de  château  d'eau  en 
terre  cuite  ;  il  répand  en  larges  nappes  de  l'acide  azotique  qui  lui 
est  fourni  par  un  conduit  o  communiquant  avec  un  appareil  exté- 
rieur S.  Le  gaz  sulfureux  agit  sur  cet  acide  qui  présente  une 
grande  surface  :  le  produit  de  l'action  est  de  l'acide  sulfurique 
mêlé  de  produits  nitreux  dont  il  se  débarrasse  en  retournant  dans 
la  chambre  0.  La  portion  de  gaz  sulfureux  qui  ne  prend  pas  part 
à  l'action,  mêlée  avec  les  produits  de  la  décomposition  de  l'acide 
azotique  passe  par  i  dans  la  grande  chambre  I.  C'est  là  où  vérita- 
blement se  forme  la  majeure  partie  de  l'acide  sulfurique.  Les 
grandes  dimensions  de  celte  pièce  où  les  gaz  séjournent  longtemps, 
et  la  vapeur  d'eau  qui  y  arrive  de  toute  part,  sont  autant  de  con- 
ditions favorables  à  l'accomplissement  des  réactions.  Les  gaz  qui 
sortent  de  1  passent  en  E,  puis  par  r  en  R  où  ils  se  condensent 
en  grande  partie.  Ceux  qui  échappent  à  la  condensation  pénètrent 
par  le  tuyau  z  dans  le  grand  cylindre  G,  d'où  ils  se  rendent  dans 
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l'atmosphère  par  la  cheminée  C,  après  avoir  passé  à  travers  une 
colonne  de  coke  arrosé  par  de  l'acide  sulfurique.  Il  y  a  dans  cet  ap- 
pareil une  disposition  très-ingénieuse ,  introduite  par  Gay-Lussac, 
sur  laquelle  je  veux  attirer  votre  attention  :  vous  avez  sans  doute 
remarqué,  sans  vous  en  rendre  compte,  qu'à  chaque  extrémité  de 
l'appareil  se  trouve  une  chute  d'acide  sulfurique.  Eh  bien  î  on 
doit  à  cette  invention  de  détail  une  grande  économie  dans  la  con- 
sommation de  l'acide  azotique,  et  une  diminution  sensible  dans  le 
prix  du  produit.  Si  la  vapeur  hypoazotide  qui  échappe  aux  réac- 
tions qui  ont  lieu  en  I  et  à  la  condensation  qui  s'opère  en  ER  arri- 
vait directement  dans  l'atmosphère,  il  en  résulterait  une  consom- 
mation inutile  d'acide  azotique  ;  mais  comme  elle  est  forcée  de 
traverser  une  colonne  de  coke  baigné  d'acide  sulfurique,  elle  se 
trouve  arrêtée  au  passage,  puisqu'elle  est  soluble  dans  cet  acide. 
L'acide  sulfurique  qui  tombe  de  P  s'enrichit  donc  d'hypoazotide 
en  descendant  à  travers  le  coke  :  ainsi  modifié,  il  va  par  le  tube  m 
se  rendre  en  L  d'où  la  vapeur  le  pousse  en  T.  D'ici  il  retombe  de 
nouveau  en  B  ;  et  comme  il  rencontre  du  gaz  sulfureux  il  lui  cède 
l'hypoazotide  et  se  purifie  ;  de  sorte  que  ce  dernier  corps  est  saisi 
à  l'extrémité  de  l'appareil  par  l'acide  sulfurique  qui  le  transporte 
au  commencement  pour  l'abandonner  au  gaz  acide  sulfureux. 
Cette  innovation  est  tout  à  la  fois  élégante,  utile  et  ingénieuse. 

Au  sortir  des  chambres,  l'acide  sulfurique  n'a  pas  encore,  à 
beaucoup  près,  le  degré  de  concentration  qu'on  lui  connaît  lors- 
qu'il est  livré  au  commerce.  Pour  le  concentrer,  on  l'évaporé  dans 
des  chaudières  en  plomb  à  large  surface,  jusqu'à  ce  qu'il  marque 
60  degrés  à  l'aréomètre  de  Baume  :  dans  cet  état,  il  renferme  en- 
core environ  45-j  p.  0/0  d'eau  dont  on  ne  peut  le  séparer  qu'en 
le  chauffant  dans  des  chaudières  en  platine.  Ce  métal  est  inatta- 
quable par  l'acide  sulfurique,  même  à  une  température  élevée  ;  le 
plomb  ne  résiste,  au  contraire,  qu'autant  que  la  température  est 
modérée  :  or  les  15  £  p.  0/0  d'eau  ne  peuvent  disparaître  qu'à  un 
degré  de  chaleur  trop  élevé  pour  ce  dernier  métal  qui  ne  pour- 
rait pas  alors  résister  à  l'action  de  l'acide. 

L'acide  sulfurique  concentré  dans  les  appareils  en  platine 
marque  66  degrés  à  l'aréomètre  de  Baume,  à  une  densité  de  4,845 
et  bout  à  +  325.  Dans  cet  état,  il  n'est  pas  encore  pur  :  il  faut 
le  distiller  pour  le  séparer  des  matières  fixes  qu'il  tient  en  disso- 
lution. 

Passons  en  revue  les  caractères  de  l'acide  distillé  pur.  Liquide 
incolore,  onctueux ,  et  justifiant,  par  son  peu  de  mobilité,  le  nom 
d'huile  de  vitriol  que  les  anciens  lui  avaient  donné  :  sa  densité 
est  4 ,843  ;  son  point  d'ébullition  est  à  +  325°  sous  la  pression  de 
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0,760 ■".  Sa  saveur  est  extrêmement  acide;  il  désorganise  avec 
rapidité  ;  aussi  ne  peut-il  pas  être  ingéré  impunément.  Sa  corn* 
position  est  représentée  par  la  formule  SO*,  HO.  ■ 

L'acide  sulfurique  ordinaire  est  donc  un  hydrate,  c'est-à-dire 
une  combinaison  de  l'acide  sulfurique  anhydre  avec  une  proportion 
définie  d'eau.  Plusieurs  chimistes  ne  partagent  pas  cette  manière 
de  voir  ;  ils  pensent  que  ce  que  l'on  appelle  acide  sulfurique  ordi» 
naire  n'est  point  un  hydrate  d'acide  sulfurique  anhydre,  qu'il  ne 
contient  pas  d'eau  réelle ,  et  que  sa  formule  S  0*  H  exprime  un 
corps  particulier  et  distinct  de  l'acide  S  0*.  Ils  appuient  cette  opi- 
nion sur  d'autres  raisons  que  je  ne  puis  pas  développer  aujour- 
d'hui. Si  pour  l'enseignement  actuel,  cette  manière  de  voir  im- 
plique quelques  inconvénients,  elle  a  des  avantages  que  je  tâcherai 
de  vous  faire  apprécier  en  temps  et  lieu.  Quoi  qu'il  en  soit,  nous 
aurons  soin  de  formuler  les  acides  qu'on  appelle  hydratés,  de  ma- 
nière à  ne  pas  les  confondre  avec  les  substances  dont  l'état  d'hy- 
dratation est  incontestable  et  incontesté.  L'eau  dont  le  rôle  hydra* 
tant  peut  être  un  sujet  de  discussion,  sera  toujours  représentée 
par  la  formule  qui  en  exprime  les  éléments  ;  lorsque  au  contraire 
le  rôle  hydratant  sera  admis  unanimement,  l'eau  sera  formulée 
par  le  symbole  aq  (aqua).  Ainsi,  SO3,  HO  exprime  l'acide  sul- 
furique normal  dont  les  éléments  de  l'eau  ne  peuvent  être  sépa*- 
rés  ou  remplacés  que  par  des  agents  chimiques  :  S  Os,  H  0  +  aq 
exprime  l'acide  sulfurique  normal  combiné  à  une  molécule  réelle 
d'eau,  que  Ton  peut  séparer  par  des  moyens  physiques  ;  mais  une 
fois  pour  toutes,  le  symbole  aq  indique  l'équivalent  442,5  qui 
est,  comme  on  le  sait,  celui  de  H  0. 

Si  l'origine  de  l'acide  sulfurique  était  ignorée,  on  la  décou- 
vrirait à  la  manière  dont  il  se  décompose  le  plus  souvent.  11  se 
résout  toujours  en  acide  sulfureux  et  en  oxygène.  C'est  ce  qui  ar- 
rive lorsqu'on  le  force  à  traverser  un  tube  de  porcelaine  incan- 
descent, et  quand  il  est  soumis  à  l'action  de  certains  métaux. 
Quelques  chimistes,  M.  Persoz  entre  autres,  pensent  que  la  véri- 
table constitution  moléculaire  de  l'acide  sulfurique  est  représentée 
par  S0*+0.  Cette  formule  est  doublement  justifiée  par  la  ma- 
nière dont  l'acide  sulfurique  se  forme  et  se  décompose  ;  elle  peut 
être  utile  pour  imaginer  des  recherches,  pour  prévoir  des  résul- 
tats; mais  exprime-t-elle  la  réalité?  on  l'ignore.  L'acide  sulfurique 

i.    S  =  200,0  =  32,66    i   Acide  sulfurique  \ 
3  0  =  300,0=48,98   j      anhydre    8f,64   f  ..,,,. 

O  =  100,0  =  16,32   »    v  4fl  ,A   {  =  Acide  saWonque  normal. 

H  =     12,5=    2,04    i    Baa'""      t8'36    ) 
612,5  =  109,00  100,00 
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pur  cristallise  à  —  34°  ;  s'il  renferme  un  peu  d'eau,  il  ne  devient 
que  pâteux ,  quand  même  la  température  descendrait  à  —  80°. 
Dans  cet  état ,  d'après  M.  Mareska,  ses  facultés  chimiques  sem- 
blent paralysées  ;  en  effet ,  il  ne  rougit  plus  les  couleurs  bleues 
végétales,  et  ne  donne  plus  lieu  à  aucune  réaction  par  son  contact 
avec  des  corps  sur  lesquels  il  agit  d'ailleurs  dans  les  circonstances 
ordinaires  ;  ce  qui  prouve  une  fois  de  plus  que  la  chaleur  joue  un 
grand  rôle  dans  les  phénomènes  chimiques. 

L'acide  sulfurique  est  très-avide  d'humidité  ;  les  chimistes  s'en 
servent  "comme  moyen  de  dessiccation,  ainsi  que  vous  avez  pu 
le  remarquer  dans  la  séance  précédente.  On  acquiert  une  preuve 
immédiate  de  sa  grande  avidité  pour  l'eau  quand  on  mêle  brus- 
quement les  deux  liquides  :  si  les  quantités  qu'on  emploie  sont 
assez  considérables,  la  température  de  la  masse  s'élève  de  telle 
sorte  que  les  récipients,  s'ils  étaient  «n  verre,  pourraient  casser. 
Pour  éviter  cet  inconvénient ,  on  verse  par  petits  filets  l'acide  dans 
l'eau,  que  l'on  agite  continuellement  avec  une  baguette  en  verre  ; 
de  cette  façon,  la  chaleur  se  développe  graduellement  et  les  réci- 
pients ne  cassent  pas.  Plusieurs  faits  faciles  à  constater  prouvent 
Tavidité  avec  laquelle  l'acide  sulfurique  absorbe  l'eau.  Si  l'on 
abandonne  de  l'acide  sulfurique  à  l'air,  on  le  voit  augmenter  de 
volume  :  c'est  qu'il  absorbe  la  vapeur  d'eau  que  l'air  tient  en 
dissolution.  Une  goutte  de  cet  acide  déposée  sur  la  peau  produit 
une  impression  de  chaleur  très-sensible  :  c'est  que  l'acide  se 
combine  à  l'humidité  de  la  peau,  et  de  cette  combinaison  se  dé- 
gage de  la  chaleur  qui  agit  sur  la  peau  même.  Une  baguette  de 
bois  blanc,  une  allumette,  par  exemple,  noircit  presque  immé- 
diatement si  on  la  plonge  dans  l'acide  sulfurique  concentré  : 
c'est  qu'elle  lui  abandonne  non-seulement  l'eau  dont  elle  est  im- 
prégnée, mais  encore  celle  qui  existe  en  combinaison  dans  la  par- 
tie ligneuse  ;  c'est  une  véritable  carbonisation.  Ce  dernier  fait 
explique  pourquoi  l'acide  sulfurique,  incolore  de  sa  nature,  brunit 
si  on  le  conserve  dans  des  flacons  mal  bouchés,  et  à  plus  forte  rai- 
son si  on  l'abandonne  dans  des  vases  ouverts.  Il  y  a  toujours  des 
particules  organiques  dans  l'air  ;  en  tombant  dans  l'acide  sulfurique-, 
elles  se  carbonisent ,  leur  charbon  reste  dans  l'acide,  le  colore  et 
en  altère  la  limpidité.  La  chaleur  qui  se  développe  lorsqu'on  mêle 
ensemble  de  l'eau  et  de  l'acide  sulfurique  indique,  qu'il  y  a  com- 
binaison entre  les  deux  substances,  et  la  diminution  de  leur  vo- 
lume total  le  prouve;  en  effet,  50  mesures  d'eau  et  autant  d'acide., 
mêlées  et  ramenées  à  leur  température  primitive,  se  réduisent  à 
97  ;  cette  contraction  devient  d'autant  plus  grande  que  la  quantité 
de  l'eau  ajoutée  est  moindre,  sans  cependant  qu'il  existe  à  cet  égard 
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de  loi  déterminée.  Comme  on  a  remarqué  un  maximum  de  con- 
centration lorsque  l'eau  ajoutée  correspond  à  deux  équivalents, 
on  en  a  conclu  l'existence  d'un  hydrate  d'acide  sulfurique  repré- 
senté par  SOs,  H  O  +  2  aq.  •  Cet  hydrate  diffère  d'un  autre  qui 
contient  un  seul  équivalent  d'eau,  peut  se  prendre  en  gros  cristaux 
à  la  température  voisine  de  0°  et  conserver  cette  forme  à  +  7° 
ou  à  +  8°  centigrades.  La  composition  de  cet  hydrate  est  donc 
SO*,  HO  +  "0«  *  Ces  combinaisons  ne  sont  pas  stables,  et  une 
température  élevée  les  décompose,  de  sorte  qu'un  thermomètre 
plongé  dans  ces  hydrates  soumis  à  l'ébullition  ne  devient  station- 
naire  que  lorsqu'il  marque  +  325  ;  mais  à  cette  température  on 
ne  trouve  plus  que  l'acide  normal  S  Os,  H  O.  L'acide  sulfurique 
ordinaire  peut  donc  contracter  deux  degrés  d'hydratation  :  le  plus 
élevé  est  plutôt  déduit  que  prouvé  ;  le  second  est  incontestable, 
puisqu'il  affecte  une  forme  régulière.  Voici  le  tableau  de  leur 
série  : 


\° 

SO5, 

!  HO.   ... 

Acide  sulfurique  normal. 

2° 

SO», 

,  HO  +  aq. 

id. 

monohydraté. 

3° 

SO5, 

,HO  +  2aq. 

id. 

bihydraté. 

Je  viens  de  dire  que  ce  dernier  hydrate  est  plutôt  déduit  que 
prouvé  ;  cette  expression  pouvant  vous  sembler  obscure,  je  vais 
vous  l'expliquer  :  les  chimistes  reconnaissent  les  véritables  com- 
binaisons chimiques  à  quelques  caractères,  sans  lesquels  l'exis- 
tence d'une  combinaison  définie  sera  toujours  douteuse.  S'agit-il , 
par  exemple,  d'un  corps  solide  et  fusible  :  parmi  tous  les  carac- 
tères physiques  et  organoleptiques 5,  la  forme  cristalline  et  le 

1.  S  =  200,0  =  23,88    ) 

30  =  300,0=35,83    I    .   .  _        ...  ,    »... 

fx iqq  o  =  il  94    /   -™-clt*®  smrnnqne  normal    73,14 

H  =    12*5  =    l',49   I 
2  H  =    25,0  =    2,98    )    „  qR  M 

20  =2<KM>  =  23^8  J    Ea" "• *6'86 

837,5  =  iÔ0,ÔÔ~  100,00 

2.  S  =2  200,0  =  27,56    1 

30  =3  300,0  =  41,44    I     .   .,        ,,    .„  ,     a.  «A 

O  —  ioo  0 13  78    »   ^C1<*e  stl"arMIt,e  normal    84,50 


H  =  12,5  =  1,72 
H  =  12,5  =  1,72 
O  =  100,0  =3  13,78 


I 

j    Eau 15,50 

-     7"25^Ô"=  100,00  100,00 

3.  Les  caractères  organoleptiques  sont  les  propriétés  rëyélées  par  l'odorat ,  lé 
*>ût  et  le  toneher. 
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point  de  fusion  sont  les  plus  saillants  ;  ils  doivent  être  toujours 
les  mêmes,  toujours  invariables.  S'aghVil  d'un  liquide  volatil  :  il 
faut  que  la  température  à  laquelle  il  bout  soit  constante,  autre- 
ment on  en  conclut  qu'il  n'est  pas  pur.  S'il  ne  peut  bouillir  sans 
se  décomposer,  on  observera  si  sa  densité  et  sa  composition  sont 
toujours  les  mêmes,  quel  que  soit  le  procédé  de  sa  préparation  ; 
s  il  peut  cristalliser  par  une  basse  température,  on  doit  tenir 
compte  de  la  forme  polyédrique  qu'il  prendra  et  de  son  point  de 
fusion,  propriétés  qui  ne  doivent  jamais  varier.  En  suivant  de 
semblables  méthodes  on  constatera  la  pureté  des  gaz.  En  un 
mot ,  il  faut  que  l'individualité  d'un  corps,  en  tant  que  ce  corps 
représente  une  combinaison  chimique,  soit  mise  en- évidence  par 
un  ensemble  de  caractères  toujours  constants,  quelle  que  soit  la 
provenance  ou  le  mode  de  préparation  du  corps  lui-même. 

Appliquons  maintenant  ces  principes  aux  hydrates  de  l'aeide 
sulfurique.  Le  premier  se  présente  sous  une  forme  cristalline  et 
son  point  de  fusion  est  constant.  Voilà  deux  caractères  qui  per- 
mettent de  conclure  qu'il  y  a  là  une  véritable  combinaison  définie  ; 
mais  quelle  garantie  le  dernier  hydrate  offre-t-il  de  son  entité  chi- 
mique ?  Il  ne  cristallise  pas,  il  n'a  pas  de  point  fixe  d'ébullition  ; 
en  somme;  il  n'a  pour  lui  que  le  phénomène  de  la  contraction, 
phénomène  qui  n'indique  pas  toujours  la  formation  d'une  combi- 
naison. Tels  sont  les  motifs  qui  m'ont  fait  dire  que  le  second 
hydrate  est  plutôt  déduit  que  prouvé. 

Quoi  qu'on  fasse,  on  ne  peut  pas  transformer  directement  l'acide 
sulfurique  normal  en  acide  sulfurique  anhydre  ;  il  faut  qu'il  se 
combine  avec  quelque  corps  qui  lui  donne  de  la  fixité  ;  d'ordinaire 
c'est  avec  les  oxydes  de  fer  ou  de  sodium.  Si  Ton  fond  ensemble 
trois  parties  de  sulfate  de  soude  bien  sec,  et  deux  parties  d'acide 
sulfurique  concentré,  on  obtient  une  masse  liquide  qui  se  fige  par 
le  refroidissement,  et  dont  la  composition  est  celle  d'un  bisulfate 
anhydre  : 

NaO,  SOs  +  SOs,  HO  =  NaO,  2  SO*  +HO. 

Sulfate  do  Acide  Bisulfate  de  Eau. 

soude.  sulfurique.  soude. 

Ce  bisulfate,  introduit  dans  une  cornue  en  terre  et  chauffé  avec 
précaution,  abandonne  la  moitié  de  son  acide  sulfurique,  qui  va 
se  déposer,  sous  la  forme  cristalline,  dans  le  récipient  refroidi 
par  de  la  glace.  Le  plus  souvent ,  on  le  retire  de  l'acide  sulfurique 
de  Nordhausen.  Sous  ce  nom,  on  trouve  dans  le  commerce  un 
liquide  brun  oléagineux  fumant,  qui  n'est  autre  chose  qu'une  dis- 
solution d'acide  sulfurique  anhydre  dans  de  l'acide  normal.  On 


CINQUIÈME    LEÇON.  434 

prépare  une  grande  quantité  de  cette  substance  dans  le  Hartz,  en 
distillant  du  sulfate  de  fer  préalablement  grillé  à  l'air.  Par  le  gril- 
lage, ce  sel  perd  d'abord  son  eau  de  cristallisation,  ensuite  une 
portion  de  son  acide  sulfurique,  dont  le  tiers  de  l'oxygène  sur- 
oxyde la  base,  et  produit  ainsi  du  sous-sulfate  de  peroxyde  de  fer, 
qui  reste,  et  du  gaz  acide  sulfureux,  qui  s'en  va.  Je  vais  inscrire 
au  tableau  cette  dernière  phase  de  Faction  de  la  chaleur  sur  Le  sul- 
fate de  fer  : 

2FeO,SO*  *=  SO*  +Fe»05,S05. 

Sulfate  de  protox jrde         Acide  Sous-  sulfate  de 

de  fer.  sulfureux.       peroxyde  de  fer. 

Ce  sel  basique  de  peroxyde  de  fer  est  chauffé  dans  des  cornues 
en  grès  qui  communiquent  avec  des  récipients  en  terre  renfer- 
mant un  peu  d'acide  sulfurique  normal.  Par  l'effet  de  la  cha- 
leur, le  sous-sulfate  abandonne  son  acide,  qui,  sous  forme  de 
vapeur,  va  se  condenser  dans  les  récipients;  là,  il  trouve  de 
l'acide  normal  qui  le  dissout.  Imaginez  maintenant  de  l'acide  sul- 
furique, qui  ne  bout  qu'à  +  325,  tenant  en  dissolution  beaucoup 
d'acide  anhydre,  qui  bout  à  une  température  neuf  fois  moindre  : 
il  est  évident  que,  si  peu  que  vous  le  chauffiez,  ce  dernier  s'évapo- 
rera seul.  En  effet,  si  l'on  chauffe  légèrement  une  cornue  en  verre 
contenant  de  l'acide  de  Nordhausen,  et  si  au  col  de  la  cornue  est 
adapté  un  récipient  refroidi,  on  verra  les  parois  intérieures  de  celui- 
ci  se  tapisser  de  longues  aiguilles  blanches  et  soyeuses  d'acide  sul- 
furique anhydre.  Voici  les  caractères  de  cet  acide  :  cristaux  déliés 
et  brillants  qui ,  vus  en  masse,  ressemblent  à  de  l'asbeste;  fusi- 
bles à  +  25°,  ils  commencent  à  bouillir  vers  +  30°.  L'acide  sul- 
furique anhydre  est  extrêmement  avide  d'eau.  Si  l'on  en  projette 
une  petite  quantité  dans  ce  liquide,  il  y  fait  le  même  bruit  qu'y 
ferait  un  fer  rouge.  Si ,  au  contraire,  on  verse  une  faible  quantité 
d'eau  dans  un  flacon  qui  renferme  de  l'acide  sulfurique  anhydre,  il 
y  a  explosion  avec  production  de  lumière.  11  est  aisé  de  se  rendre 
compte  de  ces  phénomènes  :  l'affinité  de  l'acide  anhydre  pour 
l'eau  étant  considérable,  il  en  résulte  que,  lorsque  les  deux  corps 
se  combinent,  il  se  dégage  beaucoup  de  chaleur  ;  celle-ci  se  com- 
munique au  milieu  ambiant  et  engendre  brusquement  une  grande 
quantité  de  vapeur  ;  condensée  presque  aussitôt ,  cette  vapeur 
cause  l'explosion,  ou  le  bruit  étouffé,  selon  que  le  phénomène  a 
lieu  dans  l'air  ou  dans  l'eau. 

L'acide  sulfurique  anhydre  ne  s'emploie  que  dans  les  laboratoi- 
res; il  n'est  pas  encore  appliqué  à  de  grandes  industries,  comme 
l'aride  sulfurique  ordinaire.  Pour  vous  donner  une  idée  de  la 
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consommation  de  ce  dernier  acide,  je  vous  dirai  que  la  France 
en  produit  à  elle  seule  environ  70  millions  de  kilogrammes  par  an. 
En  Angleterre,  la  consommation  est  encore  plus  considérable  :  une 
seule  fabrique,  près  de  Glascow,  en  produit  annuellement  8  mil- 
lions de  kilogrammes.  Cet  acide,  combiné  avec  des  bases,  est 
très-répandu  dans  la  nature.  Le  gypse  et  la  strontiane  sulfatée  en 
contiennent  environ  la  moitié  de  leur  poids  ;  la  baryte  sulfatée  en 
contient  plus  d'un  tiers  ;  or,  on  sait  que  dans  la  nature  on  trouve 
des  masses  énormes  de  ces  minéraux.  Si  l'on  en  calculait  la  quan- 
tité qui  se  trouve  en  dissolution  dans  les  eaux  de  la  mer,  sous  la 
forme  de  sulfate  alcalin  ou  terreux,  on  arriverait  à  des  chiffres  fa- 
buleux. Certains  torrents  contiennent  de  l'acide  sulfurique  libre, 
provenant  sans  doute  des  volcans  voisins  ;  tels  sont ,  par  exemple, 
le  Rio  Vinagre  et  le  Paramo  de  Ruiz,  l'un  originaire  des  Andes, 
l'autre  des  Cordillères. 

Enlevé?,  .à  l'acide  sulfurique  ordinaire  son  oxygène,  et  vous 
aurez  le  gaz  acide  sulfkydrique  (hydrogène  sulfuré) ,  dont 
l'étude  terminera  cette  séance.  Bien  qu'à  la  rigueur  ce  moyen 
de  préparation  fût  possible,  néanmoins  c'est  par  des  procédés 
plus  prompts  et  plus  économiques  que  les  chimistes  se  procurent 
ce  gaz.  On  verse  tout  simplement  de  l'acide  sulfurique,  étendu 
d'eau ,  sur  du  sulfure  de  fer  '  contenu  dans  un  flacon  à  double 
tubulure,  dont  te  tube  abducteur  communique  avec  une  éprou- 


vetle  remplie  d'eau  (fig.  42).  Examinons  ce  qui  arrive  par  suite 

de  l'action  réciproque  de  ces  trois  substances. 

I .  On  trome  beaucoup  île  sulfure  de  fer  dans  la  nature  :  mais  il  esl  ici  question 
de  celui  qu'on  prépare  dans  les  laboratoires ,  toit  en  laissant  réagir  lu  soufre  et  du 
frr  humides,  soit  en  les  combinant  par  vole  de  fusion. 
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L'eau,  vous  le  savez,  est  composée  d'oxygène  et  d'hydrogène; 
le  sulfure  de  fer,  ainsi  que  son  nom  l'indique,  est  formé  de  soufre 

et  de  fer.  Ces  deux  substances  (  Ja)  n'exercent  aucune  action 

l'une  sur  l'autre  ;  mais  si  elles  pouvaient  échanger  leurs  éléments 
il  en  résulterait  du  sulfure  d'hydrogène  (acide  sulfhy drique  )  et  de 

l'oxyde  de  fer  {  «g  J.  En  vous  parlant  de  l'hydrogène ,  je  vous  ai 

dit  que  souvent  l'intervention  d'une  troisième  substance  détermine 
la  décomposition  de  deux  autres,  par  cela  seul  qu'il  en  résulte  un 
produit  pour  lequel  cette  substance  a  beaucoup  d'affinité.  Or 
l'oxyde  de  fer,  ayant  beaucoup  d'affinité  pour  l'acide  sulfurique, 
prend  naissance  dès  que  les  deux  corps  (eau  et  sulfure  de  fer) 
qui  en  renferment  les  éléments,  sont  mis  en  contact  avec  cet 
acide.  La  théorie  est  semblable  à  celle  de  la  préparation  de  l'hy- 
drogène ;  la  seule  différence  est  que  dans  un  cas  on  ne  met  en 
contact  avec  l'eau  qu'un  métal  seul ,  tandis  que  dans  l'autre  on  y 
met  un  métal  combiné  à  du  soufre  :  dans  le  premier  on  obtient  de 
l'hydrogène ,  dans  l'autre  de  l'hydrogène  sulfuré  ;  mais  la  série 
des  phénomènes  est  parallèle,  ainsi  que  vous  le  démontrent  ces 
deux  équations. 

4°  Fe   1  +  s°5s=Fe0>S03+u 
2°  fJs  I  +  s°5  ==  ¥e  °>  S0*  +  HS 

J'insiste  sur  ces  rapprochements,  car  une  fois  que  l'on  en  a  saisi 
l'esprit,  l'explication  de  phénomènes  différents  en  apparence,  mais 
identiques  dans  le  fond,  devient  facile.  Tout  métal  qui  décom- 
posera l'eau  en  présence  de  l'acide  sulfurique,  se  comportera 
comme  le  fer  lorsqu'il  sera  combiné  au  soufre.  Ainsi,  on  pourra 
préparer  du  gaz  sulfhydrique  avec  des  sulfures  de  zinc ,  de  man- 
ganèse, de  calcium,  de  barium,  de  strontium,  etc.,  etc. 

Pour  avoir  de  l'hydrogène  sulfuré  très-pur,  on  se  sert  fréquem- 
ment de  sulfure  d'antimoine  *  ;  on  introduit  de  cette  substance  en 
poudre  et  de  l'acide  chlorhydrique  dans  un  ballon  que  l'on  chauffe 
légèrement.  Dans  ce  cas,  ce  sont  deux  substances  qui  se  décom- 
posent par  leur  contact ,  sans  intervention  d'aucun  autre  agent , 
si  ce  n'est  un  peu  de  chaleur  servant  plutôt  à  continuer  la  réaction 

*•  Le  siilfnre  d'antimoine  est  un  produit  naturel  que  l'on  troiiTe  dans  le  com- 
merce, etqni  se  rencontre  assez  abondamment,  dans  quelques  filons. 

I.  8 


/ 
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qu'à  la  faire  naître.  L'équation  suivante  explique  la  préparation 
du  gaz  sulfhydrique  par  le  sulfure  d'antimoine. 

SbS*  +  3  HC1  =  Sb  Cl*  -h  3  HS 

Sulfure         Acide  chlor-        Chlorure  Hydrogène 

d'antimoine.       hydrique,      d'antimoine.  sulfuré. 

Le  gaz  acide  sulfhydrique ,  communément  appelé  hydrogène 
sulfuré,  peut  se  liquéfier  sous  la  pression  de  46  atmosphères  : 
M.  Faraday  Ta  fait  cristalliser  en  prismes  sous  une  pression  plus 
forte  encore ,  et  à  une  basse  température.  Gazeux  ou  liquide ,  cet 
acide  est  toujours  incolore  et  doué  de  l'odeur  caractéristique  des 

œufs  pourris.  Sa  densité  à  Tétat  de  gaz  est 4,4942 

Si  Ton  retranche  de  cette  densité  celle  de  l'hydrogène.  .    0,0692 

il  reste , 1,4220 

qui  est  à  peu  près  égal  au  sixième  ou  à  la  moitié  de  la  densité  de 
la  vapeur  de  soufre,  selon  qu'on  la  considère  déterminée  à  +  500° 
ou  à  +4000°.  La  densité  permet  donc  de  déduire  que  le  gaz  suif- 
hydrique  est  formé  par  4  volume  d'hydrogène  et  £  ou  ~  volume 
de  vapeur  de  soufre  condensés  en  un  seul  volume.  Si  l'on  rap- 
porte cette  composition  à  2  volumes  de  gaz  hydrogène  ([équivalent 
de  ce  corps),  on  dira  que  2  volumes  de  gaz  acide  sulfhydrique 
renferment  2  volumes  de  gaz  hydrogène  et  £,  ou  4  volume  de  va- 
peur de  soufre.  Mais  comme ,  en  parlant  du  gaz  acide  sulfureux , 
nous  avons  vu  que  -J  volume  (à  +  500),  ou  4  volume  (à  +4000) 
de  vapeur  de  soufre  est  égal  à  l'équivalent,  on  conclura  que  le 
gaz  sulfhydrique  est  composé  d'un  équivalent  d'hydrogène  et  d'un 
équivalent  de  soufre. 

4  équi:  Soufre.  .  .  =200,0=»  94,42 
4  équi:  Hydrogène  =  42,5  =     5,88 


242,5     400,00 

L'hydrogène  sulfuré  est  faiblement  acide  ;  on  peut  le  prouver 
en  versant  un  peu  de  teinture  de  tournesol  *  dans  une  éprouvette 
remplie  de  ce  gaz.  La  teinture ,  qui  est  bleue ,  devient  d'un  rouge 
vineux  ;  ce  qui  prouve  que  la  faculté  acide  de  ce  gaz  est  très-faible , 
car  les  acides  un  peu  énergiques  font  virer  cette  même  teinture 

i.  On  connaît  dans  le  commerce  une  matière  blene  en  petits  pains  prismatiques, 
sous  le  nom  de  tournesol  :1a  matière  colorante  qu'elle  abandonne  à  l'eau  on  à  l'alcool 
profient  de  certains  lichens  soumis  à  la  putréfaction  en  présence  de  l'ammoniaque . 
La  teinture  de  tournesol  sert  à  préparer  le  papier  de  tournesol.  L'une  et  l'autre  rou- 
gissent parles  acides  et  sont  ramenés  au  bien  par  les  alcalis. 
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au  rouge  pelure  d'oignon.  L'eau  en  dissout  2  \  à  3  fois  son  volume. 
La  dissolution,  d'abord  limpide,  se  trouble  par  l'action  de  l'oxygène 
de  l'air  ;  aussi  doit-on  la  préparer  avec  de  l'eau  préalablement  bouil- 
lie ,  et  la  conserver  dans  des  flacons  bien  pleins  et  bien  bouchés. 
La  cause  du  trouble  de  cette  dissolution  est  due  à  du  soufre  très- 
divisé,  car  l'oxygène  de  l'air  enlève  l'hydrogène  au  gaz  dissous , 
et  met  en  liberté  le  soufre.  Si  l'oxygène  agissait  à  chaud  sur  le  gaz 
sulfhydrique,  il  y  aurait  également  formation  d'eau  ;  en  même  temps 
il  se  formerait  de  l'acide  sulfureux,  puisque  son  action  se  porterait 
tout  à  la  fois  sur  le  soufre  et  sur  l'hydrogène.  En  effet,  si  Ton  ap- 
proche de  la  flamme  d'une  bougie  l'ouverture  d'une  éprouvette  rem- 
plie d'hydrogène  sulfuré,  ce  gaz  s'enflamme  et  donne  naissance  à  de 
l'acide  sulfureux  et  à  de  l'eau,  tandis  que  les  parois  intérieures  de 
F  éprouvette  se  recouvrent  de  soufre.  L'explication  de  ce  dernier 
fait  est  facile  :  voici  deux  éprouvettes  d'égale  capacité  ;  les  deux  tiers 
de  l'une  d'elles  renferment  du  gaz  sulfhydrique;  un  tiers  de  l'autre 
renferme  du  gaz  acide  sulfureux  ;  si  je  réunis  les  deux  gaz  qui 
sont  humides,  on  les  verra  disparaître  peu  à  peu»  le  mercure  les 
remplacera ,  et  une  légère  couche  de  soufre  se  déposera  sur  les 
parois  intérieures  du  récipient.  Il  est  donc  certain  que  ces  deux 
gaz ,  mis  en  présence,  se  décomposent,  et  le  soufre  est  un  produit 
de  leur  décomposition.  Maintenant  rendons-nous  compte  de  l'appa- 
rition-du  soufre  quand  on  enflamme  de  l'hydrogène  sulfuré  contenu 
dans  une  éprouvette.  Lorsqu'on  met  le  feu  à  une  colonne  d'hydro- 
gène sulfuré,  les  premières  couches  brûlent  complètement,  et  for- 
ment, ainsi  que  la  théorie  l'indique,  de  l'eau  et  du  gaz  sulfureux; 
ce  gaz  agit  sur  les  couches  voisines  que  l'air  n'a  pas  encore  atteintes, 
et  qui  sont  encore  formées  d'hydrogène  sulfuré  :  il  doit  donc  en 
résulter  du  soufre ,  puisque  l'expérience  nous  a  démontré  que  tel 
est  le  résultat  de  la  décomposition  mutuelle  des  deux  gaz.  Notez 
bien  que  pour  que  cette  action  secondaire  se  manifeste  dans  toute 
sa  plénitude,  il  faut  que  la  portion  du  gaz  sulfhydrique  qui  ne 
brûle  pas  soit  justement  le  double  de  celle  qui  brûle  ;  condition 
qui  se  trouve  aproximativement  remplie  lorsqu'on  opère  dans  une 
petite  éprouvette.  L'équation  que  je  vais  inscrire  au  tableau  vous 
explique  la  nécessité  de  ces  rapports  entre  le  volume  des  deux  gaz. 

2(HS  =  4  vol.)  +  (SO^Îvol.^aHO+SS. 

Il  va  sans  dire  que  si  la  quantité  d'air  enveloppant  une  masse  de 
gaz  sulfhydrique  était  suffisante  pour  la  brûler  complètement,  il 
ne  se  déposerait  point  de  soufre  :  aussi  de  l'hydrogène  sulfuré  que 
l'on  allume  dans  une  éprouvette  en  produit  sensiblement  ;  mats 
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un  jet  capillaire  de  ce  gaz  également  allumé  n'en  donne  pas  du  tout. 
C'est  que  la  quantité  d'air  qui  enveloppe  le  jet  contient  assez  d'oxy- 
gène pour  opérer  une  combustion  complète.  Au  surplus  dans  l'ex- 
périence que  je  vais  faire,  vous  aurez  la  preuve  que  l'apparition  du 
soufre  lors  de  la  combustion  de  l'hydrogène  sulfuré  n'est  que  le 
résultat  d'une  combustion  entravée  par  l'effet  d'une  action  secon- 
daire. J'introduis  dans  cette  éprouvette  {  mesure  de  gaz  sulfhvr 
drique  et  une  mesure  et  demie  d'oxygène  :  j'enflamme  le  mélange, 
il  brûle  avec  détonation,  mais  pas  une  trace  de  soufre  ne  se  dé- 
pose sur  les  parois  :  ce  qui  prouve  que  la  proportion  d'oxygène 
était  précisément  ce  qu'il  fallait  pour  brûler  en  entier  les  éléments 
du  gaz  sulfhydrique. 

Ces  dernières  observations  méritent  une  attention  particulière, 
parce  qu'elles  servent  à  expliquer  un  phénomène  naturel  qui  a 
pendant  longtemps  exercé  en  vain  la  sagacité  des  savauts. 

Sur  le  sol  de  quelques  anciens  cratères,  et  notamment  à  la 
solfatare  d'Agnano,  près  de  Naples,  on  remarque  un  fait  curieux, 
qui,  dans  le  pays,  est  connu  sous  le  nom  de  fumerolles  (fumajoli). 
C'est  une  légère  fumée  qui  sort  de  terre  par  des  fentes  à  peine  vi- 
sibles ,  et  qui  devient  dense,  et  se  propage  quelquefois  au  loin,  si 
on  en  approche  un  peu  d'amadou  embrasé.  Dans  un  espace  limité, 
tel  que  les  petites  salles  à  bain  de  vapeur  naturelle,  établies  sur  le 
bord  du  lac,  le  phénomène  est  encore  plus  frappant,  car  un  filet  à 
peine  visible  de  fumée  se  transforme  souvent  en  une  espèce  de 
nuage  blanchâtre  qui  envahit  peu  à  peu  toute  la  capacité  ambiante* 
M.  Piriaa  expliqué  le  phénomène  après  l'avoir  reproduit  dans  son 
laboratoire  à  l'aide  d'artifices  ingénieux,  et  après  avoir  découvert 
une' nouvelle  propriété  du  gaz  sulfhydrique  :  ce  gaz  mêlé  à  de  l'air 
peut  se  convertir  en  acide  sulfureux  sous  l'influence  du  charbon, 
des  laves  volcaniques,  du  fer  et  de  ses  composés  naturels,  pourvu 
que  tous  ces  corps  soient  portés  à  l'incandescence  '  ;  l'argent,  le 
cuivre,  For,  le  verre  et  la  porcelaine  ne  produiraient  pas  le  même 
effet.  Or  du  sol  volcanique  d'Agnano  se  dégage  continuellement 
de  l'hydrogène  sulfuré,  qui  se  mêle  à  l'air  ;  en  plaçant  dans  ce  mé- 
lange de  l'amadou  embrasé,  c'est  comme  si  l'on  y  portait  du  char- 
bon incandescent  :  il  arrive  donc  que  tout  autour  de  l'amadou  il 
se  forme  du  gaz  sulfureux  qui  réagit  sur  l'hydrogène  sulfuré  am- 
biant :  la  fumée  est  l'indice  de  cette  réaction  ;  elle  est  formée  par 

1 .  Od  sait  depuis  longtemps  que  le  charbon,  à  la  température  ordinaire,  fait  déto- 
ner un  mélange  d'oxygène  et  d'hydrogène  sulfuré.  Ce  phénomène  est  dû  à  la  poro- 
sité :  en  effet,  tous  les  charbons  ne  peuvent  pas  servir.  Dans  l'expérience  de  M.  Piria , 
au  contraire ,  tons  les  charbons  peuvent  être  employés,  pourvu  qu'ils  soient  incan- 
descents. 
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du  soufre  et  de  la  vapeur  d'eau  qui  sont  le  résultat  immédiat  de 
la  réaction  elle-même.  La  fumée  qui  sort  naturellement  du  sol  et  qui 
forme  les  fumerolles  s'explique  de  la  même  manière,  puisqu'elle 
est  formée  de  vapeur  d'eau,  de  soufre  et  de  gaz  sulfhydrique  :  elle 
provient  des  cavités  souterraines  où  les  laves  incandescentes  agis- 
sent probablement  sur  des  mélanges  d'hydrogène  sulfuré  et  d'air. 
S'il  était  permis  de  croire  que  les  fumerolles  sont  l'origine  des 
masses  considérables  de  soufre  qui  existent  dans  toutes  les  par- 
ties du  sol  d' Agnano,  on  pourrait  se  demander  si  un  jour  la  France 
en  fabriquant  elle-même  le  soufre  au  moyen  du  gaz  sulfhydrique, 
ne  pourrait  pas  s'affranchir  du  tribut  qu'elle  paie  à  l'étranger.  Si 
Ton  faisait  agir  sur  deux  kilogrammes  de  ce  gaz  le  produit  de  la 
combustion  d'un  autre  kilogramme,  on  obtiendrait  2k,825*r.  de 
soufre.  Avec  des  sulfates  et  du  charbon  on  a  des  sulfures  :  ceux-ci 
décomposés  par  un  acide  quelconque  produisent  le  gaz  sulfhy- 
drique. 

Il  y  a  des  cas  où  ce  gaz  donne  par  sa  combustion  un  produit  qui 
n'est  ni  du  soufre  ni  du  gaz  sulfureux.  Les  toiles  qui  servent  à  iso- 
ler les  malades  dans  les  piscines  des  établissements  d'eaux  sulfu- 
reuses, se  détériorent,  à  cause  de  l'acide  sulfurique  dont  leur  tissu 
est  imprégné.  D'où  vient  cet  acide?  Les  tissus  n'en  contiennent 
pas  par  eux-mêmes,  et  les  sources  des  établissements  n'en  four- 
nissent pas  la  moindre  trace  à  l'état  libre.  M.  Dumas,  qui  a  fait 
cette  observation,  a  prouvé  que  l'acide  sulfurique  provient  de  l'hy- 
drogène sulfuré  des  eaux  minérales  :  en  effet,  si  pendant  20  à  24 
heures  on  fait  arriver  de  ce  gaz  humide  sur  de  la  toile  chauffée  à 
+  40°  ou  à  +  50°,  on  la  trouvera  assez  imprégnée  d'acide  sulfu- 
rique pour  que  les  réactifs  puissent  donner  une  réaction  bien  tran- 
chée. 

Ainsi  l'hydrogène  sulfuré,  sous  l'influence  des  tissus  organi- 
ques et  d'une  température  de  -f  50°  au  plus,  produit  de  l'acide 
sulfurique  ;  sous  l'influence  de  certains  corps  incandescents  ou  bien 
à  une  température  très-élevée,  il  produit  de  l'acide  sulfureux  :  à 
froid  et  en  dissolution  il  ne  donne  que  du  soufre  ;  dans  tous  les  cas 
son  oxygène  est  transformé  en  eau.  Ces  résultats  ne  sont  pas  seu- 
lement curieux  ;  ils  sont  pleins  d'intérêt ,  et  ce  qui  nous  reste  à 
dire  le  prouvera. 

Quelques  eaux  douces  acquièrent  peu  à  peu  l'odeur  d'œufs 
pourris,  et  renferment  alors  de  l'hydrogène  sulfuré:  l'eau  de 
mer  de  certains  parages,  près  de  l'embouchure  des  fleuves  et 
près  des  côtes,  renferme  de  ce  gaz  :  on  explique  ces  faits  en  ad- 
mettant que  les  matières  organiques  contenues  dans  les  eaux  en- 
lèvent peu  à  peu  l'oxygène  aux  sulfates  dissous  dans  les  eaux 
i.  8. 
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mêmes  et  les  ramènent  à  l'état  de  sulfures  :  ceux-ci ,  décomposés 
par  l'acide  carbonique  de  l'air,  mettent  en  liberté  de  l'hydrogène 
sulfuré.  Cette  explication  est  d'autant  plus  admissible  qu'elle  s'ap- 
puie sur  des  expériences  directes  faites  par  plusieurs  savants,  et 
entre  autres  par  M.  Cbevreul.  11  est  donc  acquis  à  la  science  que 
les  matières  organiques  peuvent,  selon  les  circonstances,  transfor- 
mer l'hydrogène  sulfuré  en  acide  sulfurique,  et  celui  ci  en  hydro- 
gène sulfuré.  Ce  fait  si  bien  avéré,  rapproché  de  celui,  non  moins 
incontestable,  de  la  présence  du  soufre  dans  les  plantes  et  dans  tous 
les  êtres  organisés ,  va  nous  révéler  une  des  belles  harmonies  de 
la  nature  ;  dès  qu'un  être  a  cessé  de  vivre  la  résolution  de  ses 
éléments  commence  :  tous  rentrent  dans  la  nature  minérale  sous 
des  formes  très-simples.  La  portion  de  soufre  qui  dans  l'organisme 
se  trouve  à  l'état  de  sulfate,  peut  être  amenée  à  l'état  d'hydrogène 
sulfuré.  Mais  à  côté  de  l'être  qui  se  résout,  un  autre  s'organise, 
qui,  à  son  tour,  a  besoin  de  sulfates;  il  pourra  donc  prendre  l'hy- 
drogène sulfuré  et  le  changer  en  acide  sulfurique.  Exemple  remar- 
quable de  la  rotation  providentielle  de  la  matière  que  les  anciens 
philosophes  symbolisaient  sous  la  figure  d'un  cercle. 

L'hydrogène  sulfuré  est  délétère  :  il  est  la  cause  des  accidents 
qui  arrivent  souvent  parmi  les  vidangeurs  ;  les  fosses  d'aisances 
en  sont  en  effet  une  source  abondante.  Bientôt  nous  verrons,  en 
parlant  du  chlore,  combien  il  est  facile  de  le  détruire,  et  d'assainir 
les  lieux  qui  en  sont  infectés. 

Nous  terminerons  en  faisant  ressortir  les  caractères  qui  rappro- 
chent l'oxygène  du  soufre,  et  font  de  ce  corps,  du  sélénium  et  du 
tellure,  un  groupe  véritablement  naturel.  Il  est  vrai  que  le  carac- 
tère de  cet  enseignement  ne  m'oblige  pas  à  vous  entretenir  de  ces 
deux  dernières  substances,  mais  leur  ressemblance  chimique  avec 
le  soufre  est  tellement  frappante,  que  je  ne  puis  pas  m' empêcher 
de  vous  la  faire  remarquer. 

L'oxygène  et  le  soufre  jouent  le  même  rôle  électro-chimique 
dans  toutes  les  combinaisons  dont  ils  font  partie  Us  se  combinent 
à  l'hydrogène  d'après  la  même  loi.  Deux  volumes  d'hydrogène  se 
combinent  à  un  volume  d'oxygène  ou  à  un  volume  de  vapeur  de 
soufre  '  pour  n'en  former  que  deux  de  vapeur  d'eau  ou  de  gaz 
sulfhydrique  :  dans  les  deux  cas,  même  rapport  entre  les  volumes 
qui  se  combinent  et  les  volumes  qui  résultent  de  la  combinaison. 
11  existe  un  bioxyde  d'hydrogène  (eau  oxygénée)  de  même  qu'un 
bisulfure.  Leur  composition  est  semblable  :  c'est  de  l'eau  qui  ren- 
ferme une  quantité  double  d'oxygène,  c'est  de  l'hydrogène  sulfuré 
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qui  renferme  une  quantité  double  de  soufre.  Chaque  oxyde  métal- 
lique a  un  sulfure  correspondant.  De  même  qu'il  y  a  des  oxacides 
des  oxybases  et  des  oxysels,  de  même  il  y  a  des  sulfacides,  des 
sulfobases  et  des  sulfosels  :  les  deux  séries  suivent  les  mêmes  lois 
de  composition.  L'hydrogène  réduit  les  oxydes  et  forme  de  l'eau  ; 
il  réduit  quelques  sulfures  et  forme  de  l'hydrogène  sulfuré  ;  nous 
avons  vu  que  ce  gaz  et  l'eau  peuvent  être  considérés  comme  ayant 
la  même  constitution  chimique. 

Quant  aux  analogies  entre  le  soufre ,  le  sélénium  et  le  tellure, 
elles  sont  bien  autrement  nombreuses,  et  non  moins  tranchées. 
Pour  abréger,  je  vous  dirai  qu'on  trouve  les  principales  combinai- 
sons du  soufre  repétées  pour  les  deux  autres  corps  et  spécialement 
pour  le  sélénium.  Celui-ci  a  les  mêmes  propriétés  chimiques  que 
le  soufre  ;  il  le  remplace  en  toute  proportion  dans  les  composés, 
sans  que  leurs  formes  géométriques  soient  sensiblement  altérées 
(isomorphisme).  Il  n'est  pas  de  chimiste  qui,  découvrant  une  com- 
binaison nouvelle  du  soufre,  puisse  douter  de  l'existence  d'une 
combinaison  analogue  pour  le  sélénium.  Ce  tableau  justifiera  à  vos 
yeux  ces  rapprochements. 


Acide  snlfuriqne. 

S  03 
Acide  sulfnrenx. 

SO*. 
Gaz  soi fh (lyrique. 

HS 


Acide  sélénique.... 

Se  CP 
Acide  sélénieux. . . . 

Se  03 
Gaz  sélenhydrique. 

HSe 


Acide  tellurique. .. 

Te  03 
Acide  teilureui.... 

Te  0' 
Gaz  tellurbydriqne. 

H  Te 


Vous  le  voyez,  Messieurs,  l'histoire  chimique  d'un  de  ces  trois 
corps  implique  celle  des  deux  autres. 
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Messieurs, 

Dans  la  seconde  moitié  du  xvme  siècle  vivait  en  Suède  un 
homme  qui ,  sous  les  modestes  apparences  d'un  pharmacien,  ca- 
chait le  talent  d'un  grand  chimiste.  11  s'appelait  Scheele.  Avec 
quelques  fioles  et  quelques  tubes,  il  fit  faire  à  la  science  de  tels 
progrès,  qu'elle  a  dû  l'inscrire  parmi  ses  grandes  illustrations. 
Une  de  ses  plus  belles  découvertes  fut ,  sans  contredit ,  celle  du 
chlore,  dont  l'étude  formera  le  sujet  principal  de  cette  leçon. 

J'ai  déjà  eu  occasion  de  vous  dire  que  le  bioxyde  de  manga- 
nèse se  compose  d'une  molécule  de  métal  et  de  deux  d'oxygène  ; 
j'ajoute  aujourd'hui  que  ce  même  métal  ne  peut  se  combiner  d'une 
manière  stable  qu'avec  un  seul  équivalent  de  chlore.  Cette  notion 
vous  fera  comprendre  pourquoi ,  par  l'action  réciproque  du  bioxyde 
de  manganèse  et  de  l'acide  chlorhydrique,  on  obtient  du  chlore 
libre.  L'acide  chlorhydrique  (acide  muriatique)  est  composé  d'un 
équivalent  de  chlore  et  d'un  équivalent  d'hydrogène  —  H  C/.  Pour 
lui  enlever  tout  son  hydrogène,  il  faut  un  équivalent  d'oxygène  ; 
en  se  servant  de  bioxyde  de  manganèse,  qui  en  contient  deux, 
on  ne  devra  faire  intervenir  qu'une  demi-molécule  de  cette  sub- 
stance ~  (Mw  0*).  Le  résultat  de  cette  action  sera  un  équivalent 
d'eau,  un  de  chlore  et  un  demi  de  manganèse  =  H  0  +  Cl  -f  7  Mn. 
Puisque  une  proportion  de  ce  métal  ne  peut  se  combiner  d'une 


manière  définitive  qu'avec  une  proportion  de  chlore,  dans  le  cas 
actuel  une  demi-molécule  de  ce  gaz  restera  sans  emploi  ;  c'est 
précisément  cette  de  mi -molécule  qui  devient  libre.  Voici  la  théorie 
expliquée  par  une  équation  ; 

2  HCI  +  MnO9  =  %  HO  +  Mn  Cl  +  Cl 


Voyons  la  partie  pratique  de  la  préparation.  On  introduit  dans 
un  ballon  du  bioxyde  de  manganèse  en  poudre  et  un  peu  d'acide 
chîorhydrique,  on  agite  et  l'on  ferme  avec  un  bouchon  traversé 
par  les  extrémités  de  deux  tubes,  dont  un  de  sûreté,  et  l'autre 
abducteur  et  à  trois  branches.  Si  l'on  veut  du  chlore  dissous  dans 
l'eau,  on  fait  arriver  l'abducteur  a  (  fïg.  *3)  dans  un  flacon-laveur  F 


Fig.  «. 

à  triple  tubulure  ;  un  second  abducteur  b  part  de  ce  flacon  et  va 
se  rendre  dans  l'eau  distillée  C,  que  l'on  doit  saturer  et  qui  se 
trouve  dans  un  flacon  E  ayant  également  trois  tubulures.  On  in- 
troduit une  certaine  quantité  d'acide  chîorhydrique,  par  le  tube 
de  sûreté  S,  dans  le  ballon  B,  que  l'on  chauffe  ensuite,  non  pas 
pour  provoquer,  mais  pour  accélérer  la  réaction,  qui  commence 
déjà  à  froid.  Le  flacon-laveur  F  est  destiné,  ainsi  que  son  nom 
l'indique,  à  laver  le  gaz  et  à  le  séparer  du  peu  d'acide  chîorhy- 
drique qui  pourrait  l'accompagner.  Comme  le  chlore  qui  arrive 
en  E  n'est  pas  entièrement  dissous,  l'excès  s'échappe  par  le  tube 
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de  dégagement  t  ;  celui-ci  doit  aboutir  ou  dans  une  cheminée 
d'appel ,  ou  dans  une  cour.  Pour  ne  pas  laisser  perdre  l'excès  de 
chlore,  on  peut  faire  communiquer  le  flacon  E  avec  un  troisième 
et  même  un  quatrième  flacon,  pourvus  également  de  trois  tubu- 
lures. Enfin,  on  peut  terminer  l'appareil  par  une  dissolution  alca- 
line destinée  à  absorber  le  gaz  échappé  à  la  dissolution.  Cet  appa- 
reil ,  que  l'on  peut  compléter  par  la  pensée  en  y  ajoutant  d'autres 
flacons  a  trois  tubulures,  est  connu  dans  les  laboratoires  sous  le 
nom  d'appareil  de  Woulf. 

Pour  avoir  le  chlore  i  l'état  gazeux,  comme  il  ne  peut  être  re- 
cueilli ni  sur  l'eau,  parce  qu'il  y  est  soluble,  ni  sur  le  mercure, 
parce  qu'il  s'y  combine,  on  le  fait  arriver  tout  simplement  dans  le 
flacon  vide  A  (  fig.  i  i  ) ,  après  l'avoir  lavé  en  B  et  desséché  en  C , 


Fifi.  4-1 

où  se  trouve  du  chlorure  de  calcium  spongieux  '.  La  densité  du 
chlore  étant  supérieure  à  celle  de  l'air,  on  conçoit  que  celui-ci  soit 
déplacé  à  mesura  que  le  chlore  arrive.  On  juge  que  le  déplacement 
est  terminé  lorsque  l'atmosphère  intérieure  du  flacon  A  est  unifor- 
mément jaune-verdàtre  et  lorsque  le  chlore  déborde,  ce  dont  on 
s'aperçoit  à  son  odeur,  qui  se  répand  tout  autour  et  augmente 
sans  cesse.  On  retire  alors  très-lentement  le  flacon,  et  on  le  ferme 
avec  un  bouchon  à  l'ômeri. 
Le  chlore  est  un  gaz  jaune-verdatre,  propriété  qui  lui  a  valu 
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son  nom,  et  qui  permet  de  le  distinguer  de  tous  les  autres  gaz  que 
nous  avons  étudiés  jusqu'à  présent.  11  a  une  odeur  particulière 
très-désagréable  ;  il  est  irrespirable,  non-seulement  parce  qu'il 
asphyxie,  mais  parce  qu'il  exerce  une  action  désorganisatrice  sur 
les  poumons.  Lorsque,  pour  le  préparer,  on  néglige  les  précautions 
que  j'ai  indiquées,  on  peut  être  saisi  par  la  toux,  et  même  cracher 
le  sang,  si  l'on  en  a  respiré. une  quantité  un  peu  forte.  Un  litre 
de  chlore  pèse  3*H7;  sa  densité  est  2,44;  son  équivalent  est 
443,2,  celui  de  l'oxygène  étant  4  00.  Comme  l'équivalent  du  chlore, 
divisé  par  celui  de  l'hydrogène,  ne  donne  pas  un  nombre  entier, 
on  ne  peut  pas  dire  qu'il  en  soit  un  multiple  :  il  fait  donc  excep- 
tion à  la  loi  de  Prout. 

Le  chlore  n'est  pas  un  gaz  permanent  ;  comprimé  jusqu'à  ce 
qu'il  occupe  le  quart  ou  le  cinquième  de  son  volume  primitif,  il 
se  liquéfie.  Si  à  la  pression  on  ajoute  une  basse  température,  la 
liquéfaction  s'effectue  avec  facilité.  11  est  soluble  dans  l'eau,  en 
sorte  qu'un  volume  de  liquide,  dans  les  circonstances  normales 
de  température  et  de  pression,  en  dissoudra  deux  de  gaz.  Il  forme 
un  hydrate  en  se  combinant  avec  l'eau  :  (Cl  +  40  aq.  )  Pour  obtenir 
cette  combinaison,  il  suffit  de  plonger  dans  la  glace  un  flacon  con- 
tenant une  solution  saturée  de  chlore  :  il  se  forme  bientôt  une 
matière  floconneuse  cristalline  que  l'on  sépare  par  décantation. 
Après  avoir  été  comprimée  rapidement  entre  quelques  feuilles  de 
papier  sans  colle,  elle  peut,  servir  à  préparer  le  chlore  liquide  sans 
avoir  recours  à  aucune  machine  de  compression.  On  introduit  l'hy- 
drate dans  le  fond  d'un  tube  courbé  en  croissant,  que  l'on  ferme  à 
la  lampe  ;  on  plonge  l'extrémité  vide  dans  un  bain  réfrigérant  et 
l'autre  extrémité  dans  de  l'eau  à  +  35°  :  l'hydrate  se  décompose, 
et  Ton  voit  apparaître  deux  couches  de  densité  différente;  l'infé- 
rieure est  colorée  :  c'est  du  chlore  liquide  ;  la  supérieure  est  beau- 
coup moins  colorée  :  c'est  une  dissolution  faible  de  chlore  ;  la 
couche  inférieure  entre  en  ébullition,  et  sa  vapeur  va  se  conden- 
ser, sous  forme  liquide,  dans  l'extrémité  refroidie  :  c'est  une  véri- 
table distillation  de  chlore  liquide. 

Si  l'oxygène  a  beaucoup  d'affinité  pour  l'hydrogène  ;  le  chlore 
en  a  davantage  encore.  Un  mélange  d'oxygène  et  d'hydrogène  se 
conserve  un  temps  infini,  tandis  qu'un  mélange  de  chlore  et  d'hy- 
drogène ne  se  conserve  qu'un  temps  très-limité;  toutefois,  s'il  res- 
tait toujours  dans  une  obscurité  complète,  il  pourrait  se  maintenir 
indéfiniment.  Ceci  n'a  rien  que  de  naturel ,  car  on  conçoit  que  la 
lumière,  ainsi  que  la  chaleur,  agissent  comme  excitants  et  réveil- 
lent, pour  ainsi  dire,  les  affinités  assoupies  de  deux  corps  en  pré- 
sence. Mais  ce  dont  nous  aurons  sujet  d'être  étonnés,  ce  sera  le 
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fait,  observé  par  le  professeur  Draper.  Ayez  deux  flacons  de  chlore 
préparé  à  la  lumière  d'une  bougie,  et  que  l'un  d'eux  soit  exposé  au 
soleil  pendant  quelques  minutes  :  si,  après  avoir  ramené  ce  dernier 
flacon  à  la  lumière  artificielle,  vous  y  introduisez  de  l'hydrogène,  la 
combinaison  des  deux  gaz  se  fera  aussitôt  ;  tandis  que  le  chlore  du 
flacon  non  insolé,  mis  en  contact  à  son  tour  avec  de  l'hydrogène, 
restera  indifférent.  L'aptitude  du  chlore  insolé  à  se  combiner  à  l'hy- 
drogène persiste  assez  longtemps  ;  ce  n'est  que  peu  à  peu  qu'il  la 
perd  pour  reprendre  son  état  normal.  Quelle  sorte  d'action  la  lu- 
mière exerce-trelle  dans  ce  cas?  nous  l'ignorons.  Ce  qu'il  y  a  de  bien 
avéré,  c'est  que  cette  influence  mystérieuse  agit  particulièrement 
sur  le  chlore,  car  l'hydrogène  n'est  aucunement  modifié  par  l'inso- 
lation. Ainsi ,  lorsque  nous  voyons  ces  deux  gaz  se  combiner  peu  à 
peu  sous  l'influence  de  la  lumière  diffuse,  ou  bien,  tout  à  coup,  sous 
celle  de  la  lumière  directe,  nous  savons  que  c'est  en  vertu  d'un 
état  spécial  de  l'un  d'entre  eux,  état  qui  se  rattache  à  l'influence 
de  la  lumière  elle-même.  L'on  pourrait  donc  dire  que  le  chlore  in- 
solé n'est  pas  précisément  le  même  corps  que  celui  qu!  n'a  jamais 
vu  le  jour.  Du  reste,  ces  influences  étranges  sont  plus  fréquentes 
qu'on  ne  le  pense,  et  jouent  un  rôle  considérable  dans  un  grand 
nombre  de  phénomènes  naturels.  Par  exemple,  M.  Lowel  n'a-t-il 
pas  observé  que  la  même  baguette  en  verre  qui ,  plongée  dans 
une  dissolution  saturée  de  sulfate  de  soude,  la  fait  cristalliser  in- 
stantanément ,  perd  cette  faculté  après  avoir  été  chauffée  de  +  40° 
à  +  400°!  Ce  qu'il  y  a  de  remarquable,  c'est  que  cette  baguette 
reste  passive  pendant  plusieurs  jours,  de  même  que  le  chlore  reste 
actif  quelque  temps  après  avoir  subi  l'influence  directe  du  soleil. 

11  est  presque  inutile  de  vous  dire  que  le  chlore  et  l'hydro- 
gène ,  dans  toutes  les  circonstances,  se  combinent  immédiatement 
sous  l'action  de  la  chaleur.  En  effet ,  je  remplis  de  chlore  une 
éprouvette,  dont  la  moitié  déjà  est  occupée  par  de  l'hydrogène  ; 
j'en  approche  l'ouverture  de  la  flamme  d'une  bougie,  et  soudain 
une  explosion  se  fait  entendre;  les  fumées  qui  l'accompagnent 
accusent  dans  ce  cas  la  formation  du  gaz  chlorhydrique ,  résultat 
de  la  combinaison  des  deux  gaz. 

Si  l'on  veut  s'édifier  sur  la  grande  affinité  du  chlore  pour  l'hydro- 
gène ,  il  ne  faut  pas  s'arrêter  seulement  à  l'action  réciproque  des 
deux  corps  chacun  à  l'état  libre  ;  il  faut  voir  comment  le  chlore  se 
comporte  en  présence  des  substances  hydrogénées.  Voyons  d'abord 
l'eau.  Une  dissolution  aqueuse  de  chlore  renfermée  dans  un  réci- 
pient en  verre  finit  par  perdre  sa  couleur  jaune  :  une  fois  déco- 
lorée elle  ne  renferme  plus  de  chlore ,  mais  bien  de  l'acide  chlor- 
hydrique, de  l'oxygène  libre,  et  aussi,  suivant  MM.  Millon  et 
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Berreswil,  une  combinaison  oxygénée  de  chlore  (acide  perchlo- 
rique=C107).  Quoi  qu'il  en  soit,  les  principaux  produits  sont 
l'acide  chlorhydrique  et  l'oxygène,  et  le  phénomène  le  plus  sen- 
sible est  la  disparition  du  chlore.  Ce  fait  n'exige  pas  d'explication. 
Le  chlore,  sous,  l'influence  de  la  lumière,  enlève  à  l'eau  son  hydro- 
gène, et  l'oxygène  devient  libre.  Si  donc  vous  voulez  conserver 
une  dissolution  de  chlore  il  faudra,  ou  que  vous  la  gardiez  dans 
l'obscurité,  ou  dans  un  récipient  imperméable  à  la  lumière;  ou 
bien  encore  dans  un  récipient  transparent,  et  qui  pourra  rester 
exposé  à  la  lumière ,  mais  à  condition  qu'il  soit  rouge ,  jaune  ou 
vert  ;  en  effet,  les  rayons  lumineux ,  ainsi  colorés ,  n'excitent  pas 
les  facultés  chimiques  du  chlore  comme  le  font  les  rayons  bleus 
ou  violets. 

La  manière  dont  le  chlore  agit  sur  l'eau  mérite  votre  attention , 
Messieurs,  car  par  elle  on  explique  pourquoi  ce  gaz  est  qualifié 
de  corps  oxydant.  Sans  la  connaissance  exacte  du  phénomène 
dont  je  vous  parle,  on  aurait  de  la  peine  à  comprendre  comment 
le  chlore ,  qui  est  un  corps  simple ,  pourrait  fixer  quelque  part  de 
l'oxygène.  Cependant  rien  n'est  plus  aisé  à  prouver.  Si  je  verse 
du  chlorure  de  barium  dans  une  dissolution  récente  d'acide  sul- 
fureux, je  ne  la  trouble  pas  sensiblement^  mais  si,  avant  de 
me  servir  du  réactif,  j'ajoute  à  la  dissolution  quelques  gouttes 
de  chlore,  le  trouble  se  produit ,  ce  qui  prouve  la  présence  de 
l'acide  sulfurique.  Un  peu  de  chlore  dissous  dans  l'eau  a  donc 
suffi  pour  suroxyder  l'acide  sulfureux.  Ce  phénomène  n'a  eu  lieu 
que  par  suite  de  l'action  que  le  chlore  a  exercée  sur  l'eau  ;  attirée 
par  deux  forces  en  sens  contraire,  l'eau  s'est  décomposée;  l'un 
de  ses  éléments  (l'hydrogène)  s'est  combiné  au  chlore,  et  l'autre 
(l'oxygène)  à  l'acide  sulfureux.  On  ne  peut  donc  pas  dire  avec 
exactitude  que  le  chlore  est  un  oxydant  :  il  est  un  déshydrogé- 
nant  par  excellence ,  et  l'oxydation  qui  en  résulte  est  un  effet 
indirect  de  son  action  sur  l'eau. 

Ce  qui  va  se  passer  lorsqu'on  met  de  l'hydrogène  sulfuré  en 
contact  avec  du  chlore  prouvera  la  faculté  déshydrogénante  de 
ce  dernier  gaz  encore  mieux  que  ce  que  nous  venons  de  voir.  Dans 
cette  éprouvette  se  trouve  de  l'hydrogène  sulfuré  ;  à  mesure  que 
j'y  introduis  du  chlore  le  volume  du  mélange  diminue,  tandis  que  les 
parois  intérieures  se  recouvrent  de  soufre.  Cette  expérience,  outre 
qu'elle  rend  évidente  l'affinité  du  chlore  pour  l'hydrogène,  nous 
donne  la  raison  de  l'application  du  chlore  à  la  désinfection  des 
matières  putrides  et  à  l'assainissement  des  habitations.  L'hydro- 
gène sulfuré  est  un  des  produits  de  la  putréfaction;  il  sort  en 
abondance  des  fosses  d'aisances  et  infecte  les  appartements  de  son 
i.  9 
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odeur  d'œufs  pourris;  noircit' l'argenterie  et  les  tableaux  ;  911  peut 
même  dire  qu'il  s'en  trouve  constamment  dans  l'air,  à  plus  forte 
raison  partout  où  il  y  a  de  grandes  réunions  d'hommes  ;  le  chlore 
le  décomposant  instantanément,  se  trouve  naturellement  indiqué 
pour  désinfecter  et  assainir  :  le  gaz  sulfhydrique  étant  décomposé 
ses  facultés  malfaisantes  disparaissent.  Le  chlore  désinfecte  donc  et 
assainit  parce  qu'il  est  déshydrogénant.  Nous  allons  voir  que  la 
même  cause  lui  donne  ses  propriétés  décolorantes.  Voici  une  tein- 
ture végétale  bleue  :  je  la  mêle  à  de  l'eau  de  chlore  ;  vous  voyez 
qu'elle  perd  sa  belle  couleur  et  devient  faiblement  rougeâtre  :  or, 
les  matières  végétales  se  composent  essentiellement  de  3  ou  4  prin- 
cipes :  Foxygène,  l'hydrogène,  le  carbone  et  l'azote;  si  l'un  d'eux 
est  enlevé,  la  matière  végétale  est  détruite  ou  singulièrement  mo- 
difiée ;  comme  presque  toutes  les  matières  colorantes  sont  de  na- 
ture végétale,  le  chlore  peut  les  décomposer  en  leur  enlevant  un 
de  leurs  principes.  Mais  il  s'agit  de  prouver  que  le  principe  enlevé 
par  le  chlore  est  très-probablement  de  l'hydrogène  :  mettons  d'a- 
bord hors  de  cause  l'azote  ;  car  ce  corps  a  des  affinités  trop  pares- 
seuses pour  admettre  que  lorsqu'il  fait  partie  constituante  d'un 
composé ,  il  soit  attaqué  par  le  chlore  de  préférence  aux  autres 
éléments.  Quant  au  carbone,  une  expérience  très-simple  va  vous 
prouver  combien  est  grande  son  indifférence  pour  le  chlore.  Cette 
éprouvetto  contient  un  gaz  composé  d'hydrogène  et  de  carbone 
(  hydrogène  bicarboné)  ;  je  le  mêle  avec  du  chlore,  et  j'enflamme 
le  mélange  :  vous  voyez  des  fumées  très-blanches,  et  en  même 
temps  une  couche  de  charbon  très-divisé  qui  se  dépose  sur  les  pa- 
rois intérieures  de  l'éprouvette.  Ces  fumées  étant  formées  par  de 
l'acide  chlorhydrique,  il  faut  conclure  que  le  chlore,  sans  toucher  au 
carbone,  enlève  à  celui-ci  tout  l'hydrogène  avec  lequel  il  est  com- 
biné. Donc  entre  le  carbone  et  l'hydrogène  le  chlore  n'hésite  pas. 
Ce  que  vous  savez,  relativement  à  l'action  du  chlore  sur  l'eau, 
suffirait  pour  dissiper  toute  espèce  d'incertitude  sur  la  manière 
dont  ce  gaz  se  comportera  lorsqu'il  a  à  choisir  entre  l'hydrogène  et 
l'oxygène. 

En  somme,  le  chlore  n'hésite  jamais  entre  le  carbone,  l'oxygène 
et  l'hydrogène  ;  et  sa  faculté  décolorante  dépend  de  sa  grande  affi- 
nité pour  ce  dernier  gaz.  11  diffère  en  cela  du  gaz  sulfureux ,  qui 
souvent  décolore,  parce  qu'il  se  combine  simplement  avec  la  ma- 
tière colorante  sans  la  décomposer.  M.  Kuhlmann  a  signalé  un  fait 
qui  met  en  relief  ce  contraste  :  une  rose  blanchit  d'abord  par  son 
contact  avec  le  gaz  sulfureux  ;  reprend  sa  couleur  naturelle  si  on 
la  plonge  dans  une  atmosphère  de  chlore  ;  puis  un  instant  après, 
se  décolore  à  jamais. 
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L'explication  de  ce  fait  la  voici  :  la  matière  colorante  de  la  rose 
n  était  que  masquée  par  l'acide  sulfureux  ;  une  fois  l'acide  chassé 
par  le  chlore,  elle  a  repris  son  aspect  ordinaire;  ensuite  elle  a 
cédé  à  ce  gaz  une  partie  de  son  hydrogène,  et  a  perdu  ainsi  son  in- 
dividualité primitive. 

De  tous  ces  faits,  on  doit  conclure  que  le  chlore  blanchit  et  déco- 
lore, en  vertu  de  sa  faculté  déshydrogénante  ;  et  que  c'est  encore 
par  la  même  action  qu'il  désinfecte  et  assainit.  Les  miasmes  et  les 
exhalaisons  putrides  étant  de  nature  organique,  et  renfermant  de 
l'hydrogène,  le  chlore  les  dénature  en  les  déshydrogénant.  Gravez 
donc  cette  notion  dans  votre  esprit,  Messieurs  :  elle  est  d'autant 
plus  importante  qu'elle  intéresse  de  grandes  industries,  telles  que 
le  blanchiment,  par  exemple,  et  se  rattache  à  des  applications  qui 
se  font  à  chaque  instant  sous  vos  yeux.  Le  chlore  désinfecte  et 
blanchit  parce  qu'il  dénature  les  matières  qui  infectent  et  colorent  ; 
il  les  dénature  en  leur  enlevant  une  partie  de  leur  hydrogène. 

Cependant  le  chlore  n'est  aujourd'hui  appliqué  d'une  manière 
directe  ni  au  blanchiment ,  ni  à  l'assainissement  ;  on  se  sert ,  en 
général ,  d'une  combinaison  d'un  acide  du  chlore  avec  une  base  ; 
mais  cette  combinaison  est  tellement  instable,  que  l'air  suffit  pour 
la  détruire  et  pour  rendre  le  chlore  libre.  On  peut  dire  que  c'est 
de  ce  gaz  que  l'on  condense  pour  des  motifs  d'économie  ;  en  effet, 
le  chlore  gazeux  occupe  trop  de  volume  pour  être  transporté.  Si 
on  le  dissout  dans  l'eau,  ce  que  l'on  gagne  en  diminution  de  vo- 
lume se  transforme  en  augmentation  de  poids.  Ces  considérations 
expliquent  pourquoi  Ton  a  renoncé  à  l'emploi  direct  du  chlore. 
Aujourd'hui ,  on  l'engage  dans  une  combinaison  où  il  se  condense 
de  telle  sorte  qu'un  litre  de  cette  combinaison  peut  en  fournir 
environ  ?00  de  gaz.  Nous  ajournerons  l'étude  de.  ce  composé  et 
de  ses  congénères  au  temps  où  nous  parlerons  des  métaux.  Afin 
qu'elle  nous  soit  plus  aisée,  faisons-nous,  dès  aujourd'hui ,  une 
idée  sommaire  des  combinaisons  principales  que  le  chlore  con- 
tracte avec  l'oxygène. 

La  grande  affinité  que  le  chlore  a  pour  l'hydrogène  nous  fait 
pressentir  qu'il  doit  en  avoir  une  faible  pour  l'oxygène,  et  que 
par  conséquent  tous  les  composés  auxquels  il  donnera  lieu  en  se 
combinant  avec  ce  corps  seront  instables  et  éphémères.  L'expé- 
rience ne  dément  pas  cette  prévision.  En  effet,  de  toutes  les  com- 
binaisons oxygénées  du  chlore  qui  sont  inscrites  au  tableau,  il 
n'y  a  que  la  dernière  qui  soit  assez  stable,  les  autres  se  décompo- 
sent facilement. 
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COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DU  CHLORE. 

lo  Acide  hypochloreux....  G10 

2*  Acide  chloreux Cl  O3 

3o  Acide  hypochloriqiie . . .  CIO4 

40  Acide  chlorique Cl  O5 

5o  Acide  perchloriqne Cl  O7 

La  première  et  la  quatrième  combinaison  nous  offrent  de  l'in- 
térêt ,  car  Tune  représente  justement  l'acide  qui  se  trouve  dans 
les  substances  fabriquées  en  grand  sous  le  nom  de  chlorures  dé- 
colorants; l'autre  représente  un  acide  qui  non-seulement  fait 
partie  d'un  sel  important  (  le  chlorate  de  potasse  ) ,  mais  qui  peut 
servir  à  la  préparation  de  toutes  les  autres  combinaisons  oxy- 
chlorées. 

Voici  comment  on  peut  se  procurer  Y  acide  hypochloreux  :  je 
verse  dans  ce  tlacon  rempli  de  chlore  un  peu  d'eau  tenant  en  sus- 
pension du  bioxyde  de  mercure  ;  vous  voyez  que  l'atmosphère 
intérieure  du  flacon  se  décolore  et  que  l'oxyde  qui  était  rouge, 
devient  presque  blanc.  Tous  ces  changements  indiquent  qu'il  se 
forme  de  l'acide  hypochloreux,  par  suite  d'une  réaction  très-facile 
à  comprendre  :  la  moitié  du  chlore  a  remplacé,  dans  l'oxyde  de 
mercure,  la  moitié  de  l'oxygène  ;  il  s'est  formé  un  oxychlorure 
de  mercure  :  l'oxygène,  devenu  libre,  s'est  combiné  à  l'autre  moi- 
tié du  chlore  pour  former  l'acide  hypochloreux. 

2  Cl  +  2  HgO  =  Hg9  CIO  +  CIO 

Chlore.         Bioxyde  de        Oxychlorure  Acide 

mercure.  de  mercure,     hypochloreux. 

Cet  acide  se  trouve  maintenant  en  dissolution  dans  l'eau,  qui , 
par  cela  même,  a  acquis  une  faculté  décolorante  très-prononcée; 
en  effet ,  si ,  après  avoir  filtré  cette  dissolution,  j'en  verse  un  peu 
sur  une  liqueur  contenant  une  matière  colorante  de  nature  végé- 
tale, la  liqueur  se  décolorera  sur-le-champ.  Si  l'on  tenait  à  obte- 
nir un  acide  très-concentré,  il  faudrait  faire  passer  un  courant  de 
chlore  sec  sur  du  bioxyde  de  mercure  très-divisé  et  refroidi  ;  le 
produit  de  la  réaction  serait  gazeux,  mais  il  pourrait  être  liquéfié 
si  on  le  recevait  dans  un  tube  entouré  d'un  mélange  réfrigérant. 
Vous  devez  moins  vous  préoccuper  de  la  préparation  de  cet  acide 
que  de  ses  propriétés,  car  c'est  par  leur  connaissance  que  vous  vous 
expliquerez  plus  tard  la  manière  d'agir  des  chlorures  décolorants. 

L'acide  hypochloreux  est  un  liquide  rouge  vermeil  et  qui  bout  à 
+  20°  ;  l'eau  en  dissout  200  volumes ,  et  la  dissolution,  qui  est 
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d'un  jaune  foncé,  est  un  décolorant  et  un  oxydant  de  premier 
ordre  :  l'acide  qu'elle  tient  dissous  exerce  cette  double  action  par 
son  chlore  et  par  son  oxygène  à  la  fois.  Gay-Lussac  a  démontré, 
qu'un  litre  de  vapeur  d'acide  hypochloreux,  formé  d'un  litre  de 
chlore  et  d'un  demi-litre  d'oxygène,  a  exactement  le  même  pouvoir 
décolorant  que  2  litres  de  chlore.  Ce  fait  complète,  pour  ainsi  dire, 
l'idée  que  l'on  doit  se  faire  de  l'action  décolorante  de  ce  dernier 
gaz,  car  tantôt  il  agit  comme  déshydrogénant,  tantôt  comme  oxy- 
dant. D'ailleurs,  l'oxygène  peut  décolorer  à  son  tour  :  l'exposition 
des  toiles  et  de  la  cire  sur  le  pré,  en  sont  la  preuve.  Voici  un  autre 
fait,  Messieurs,  sur  lequel  je  vous  prie  de  fixer  toute  votre  attention, 
car  il  doit  servir  à  vous  faire  comprendre  pourquoi  les  hy  pochlorites 
dégagent  plus  de  chlore  que  leur  acide  n'en  peut  donner  :  l'acide 
chlorhydrique  et  l'acide  hypochloreux  se  décomposent  mutuelle- 
ment dès  qu'ils  sont  mis  en  contact  l'un  avec  l'autre  ;  les  produits 
de  leur  décomposition  sont  l'eau  et  le  chlore.  L'équation  suivante 
explique  bien  ce  résultat  : 

CIO  +  HC1  =  HO  +  2C1 

Ce  qui  se  passe  pour  l'acide  chlorhydrique  peut  avoir  lieu  aussi 
pour  les  chlorures  alcalins  et  métalliques  spécialement  en  présence 
d'un  acide.  Or  les  hypochlorites  ordinaires  sont  combinés  avec  des 
chlorures;  ceux-ci  élant  décomposés  par  l'acide  hypochloreux , 
qu'un  autre  acide  quelconque  rend  libre,  leur  chlore  se  dégage.  Je 
vous  expliquerai  plus  spécialement  cette  réaction  remarquable 
quand  je  vous  parlerai  des  combinaisons  métalliques.  Pour  le 
moment,  n'oubliez  pas  ceci  :  l'acide  hypochloreux  est  un  corps 
instable ,  un  oxydant  de  premier  ordre,  qui  décolore  deux  fois 
plus  que  le  chlore,  parce  que  son  oxygène  prend  part  à  l'action  ; 
enfin,  il  décompose  les  chlorures  métalliques,  en  chasse  le  chlore 
et  oxyde  le  métal. 

Arrivons  à  Y  acide  calorique. 

La  préparation  de  cet  acide,  qui  paraît  très-simple  en  théorie, 
.n'en  est  pas  moins  complexe  en,  réalité.  En  effet ,  quoi  de  plus 
facile  que  de  chasser  d'une  combinaison  saline  un  acide  par  un 
autre  acide  !  Le  commerce  fournit  le  chlorate  de  potasse  ;  une 
dissolution  de  ce  sel  est  décomposée  par  l'acide  hydrofluosilicique, 
qui  forme  un  composé  insoluble  avec  la  potasse,  tandis  que  l'acide 
chlorique  est  mis  en  liberté.  Mais  comme  il  est  presque  impossible 
de  ne  pas  dépasser  la  quantité  voulue  de  l'acide  décomposant ,  il 
faut  saturer  de  nouveau  l'acide  chlorique  impur,  choisir  pour  cela 
une  base  qui ,  avec  l'acide  hydrofluosilicique,  forme  un  sel  inso- 
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lubie,  et  avec  l'acide  chlorique  un  9el  soluble.  De  plus,  cette  base 
doit  être  facilement  éliminable.  La  baryte  convient  de  préférence 
parce  que  Ton  peut,  avec  quelques  précautions,  la  transformer 
en  sulfate  (sel  insoluble)  sans  mettre  un  excès  d'acide  sulfu- 
rique.  L'acide  chlorique  rendu  libre  est  d'abord  concentré  à  une 
douce  chaleur  ;  dès  qu'il  commence  à  jaunir,  on  le  transporte  dans 
le  vide  de  la  machine  pneumatique  pour  l'y  laisser  jusqu'à  ce  qu'il 
ait  acquis  une  consistance  sirupeuse.  La  nécessité  d'achever  dans 
le  vide  l'évaporation  de  cet  acide  indique  sa  faible  stabilité.  Dès 
qu'il  a  atteint  un  certain  degré  de  concentration,  40  degrés  de  cha- 
leur suffisent  pour  le  décomposer.  Cette  décomposition  produit  de 
l'acide  chloreux  et  de  l'acide  perchlorique  : 

2  CIO8  =  CIO5  +  C10T 

L'acide  chlorique  aussi  est  un  oxydant  et  un  décolorant.  En 
effet ,  si  l'on  en  verse  un  peu  dans  la  teinture  de  tournesol ,  il 
commence  par  la  rougir  puis  la  décolore  :  il  la  rougit ,  parce 
que  sa  première  action  est  celle  d'un  acide  ;  il  la  décolore,  parce 
que  la  matière  organique  du  tournesol  en  détermine  la  décomposi- 
tion ;  son  chlore  et  son  oxygène  agissent  alors  dans  le  même  sens 
que  s'ils  provenaient  de  la  décomposition  de  l'acide  hypochloreux. 
Voici  qui  vous  prouvera  la  faculté  oxydante  de  l'acide  chlorique  : 
je  dépose  une  goutte  de  cet  acide  sur  un  morceau  de  papier 
que  je  chauffe  à  une  très-douce  chaleur  :  dans  un  instant  vous 
allez  voir  le  point  baigné  s'enflammer  et  brûler  avec  déflagration. 
L'acide  chlorique  s'est  décomposé  et  son  oxygène  a  attaqué  avec 
tant  d'énergie  les  parties  organiques  avec  lesquelles  il  se  trou- 
vait en  contact ,  qu'il  les  a  enflammées.  Vous  n'avez  pas  oublié 
que  la  combustion  n'est  qu'une  oxydation.  Avec  l'acide  sulfureux 
et  l'hydrogène  sulfuré,  je  pourrais  vous  donner  de  nouvelles 
preuves  de  la  faculté  oxydante  de  l'acide  chlorique,  mais  ce  que 
vous  venez  de  voir  vous  l'a  démontré  suffisamment.  Le  trait  prin- 
cipal de  l'histoire  chimique  de  l'acide  chlorique  est  sa  faculté  oxy- 
dante :  j'aurai  occasion  de  vous  le  rappeler  lorsque,  plus  tard, 
nous  parlerons  du  chlorate  de  potasse,  généralement  employé 
comme  agent  d'oxydation. 

Nous  avons  déjà  vu  que  le  chlore  et  l'hydrogène  se  combinent 
avec  une  grande  facilité.  Le  produit  de  leur  combinaison  est  Y  acide 
chlorhydrique  (acide  muriatique).  C'est  un  produit  très-commun 
et  très-employé  non  seulement  dans  l'industrie,  mais  dans  les  la- 
boratoires. A  ce  double  titre,  il  mérite  d'être  connu  à  fond. 

On  prépare  l'acide  chlorhydrique  en  faisant  agir  l'acide  sulfurique 
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ordinaire  sur  du  sel  marin.  Je  lâcherai  d'abord  de  vous  donner  une 
idée  de  sa  préparation  en  grand  ,  puis  je  vous  parlerai  du  procédé 
suivi  dans  les  laboratoires.  L'industrie  ne  prépare  jamais  l'acido 
chlorhydrique  à  l'état  gazeux,  car  elle  n'en  a  besoin  qu'à  l'étal  de 
dissolution  :  ses  appareils  doivent,  par  conséquent,  différer  de 
eeux  dont  nous  nous  servons  pour  l'avoir  sous  sa  forme  naturelle 
de  fluide  élastique. 

Parmi  les  différents  procédés  employés  pour  préparer  en  grand 
l'acide  chlor hydrique,  je  ne  vous  parlerai  que  de  celui  connu  sous 
le  nom  de  procédé  par  les  cylindres. 

La  coupe  verticale  désignée  au  tableau  représente  un  cylindre  A 
en  fonte  de  fer  (fig.  i5)  renfermant  du  sel  marin  et  de  l'acide  suifu- 


rique ,  qui  a  été  introduit  par  l'entonnoir  mobile  B.  Ce  cylindre 
repose  au-dessus  du  foyer  du  fourneau  F  De  l'action  réciproque  du 
sel  et  de  l'acide  se  produit  du  gaz  chlorhydrique  qui,  par  le  tuyau  T, 
passe  dans  une  première  bombonne  0  à  3  tubulures.  Là,  il  dépose 
les  impuretés  qui  l'accompagnent  et  passe  ensuite  dans  les  bom- 
bonnes  0'  0'\  etc.,  etc.,  où  il  trouve  de  l'eau  qui  l'absorbe.  Dans 
les  grandes  fabriques,  on  voit  jusqu'à  25  foyers ,  dont  chacun 
chauffe  deux  cylindres,  et  chaque  cylindre  fournit  environ  200 
kilogrammes  d'acide  liquide  marquant  21"  a  22"  à  l'aréomètre 
de  Baume.  L'acide  chlorhydrique  du  commerce  a  le  même  degré  : 
sous  cette  forme  il  sert  à  toutes  les  applications,  mais  il  est  loin 
d'être  pur.  Pour  l'avoir  sans  mélange,  les  chimistes  font  passer 
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dans  de  l'eau  distillée  tout  le  gaz  qui  se  trouve  condensé  dans 
l'acide  chlorhydrique  ordinaire.  On  est  redevable  de  ce  procédé 
à  M.  Lambert.  Voici  en  quoi  il  consiste  :  On  fait  arriver  un  très- 
mince  filet  d'acide  sulfurique  au  milieu  d'une  masse  d'acide  chlor- 
hydrique contenu  dans  un  ballon  communiquant  avec  tin  appareil 
de  Woulf.  L'acide  sulfurique,  à  mesure  qu'il  arrive,  se  combine 
avec  l'eau  qui  tient  en  dissolution  le  gaz  chlorhydrique  ;  cette 
combinaison,  fait  dégager  assez  de  chaleur  pour  volatiliser  le  gaz  ; 
celui-ci  passe  d'abord  dans  un  flacon-laveur,  ensuite  dans  l'ap- 
pareil de  Woulf,  où  successivement  l'eau  distillée  le  condense. 
Lorsque  le  poids  de  l'acide  sulfurique  introduit  équivaut  à  deux 
fois  celui  de  l'acide  chlorhydrique  sur  lequel  on  opère,  le  dépla- 
cement du  gaz  est  complet. 

Voici  maintenant  comment  on  prépare  cet  acide  à  l'état  gazeux  : 
On  introduit  dans  un  ballon  des  fragments  de  chlorure  de  sodium 
(sel  marin)  fondu,  on  y  verse  de  l'acide  sulfurique  ordinaire,  et 
on  le  bouche  avec  un  bouchon  portant  dans  son  axe  un  tube  de 
dégagement  à  trois  branches  et  à  extrémité  recourbée  :  une  effer- 
vescence se  manifeste  et  d'abondantes  fumées  se  dégagent.  Aus- 
sitôt que  l'on  juge  que  tout  l'air  du  ballon  est  expulsé,  on  met 
l'extrémité  du  tube  en  communication  avec  une  éprouvette  rem- 
plie de  mercure  ;  dès  que  l'action  se  ralentit ,  on  chauffe  légère- 
ment ;  voici  ce  qui  se  passe  : 

NaCl  +  SO»,  HO  =  NaO,  SO*  +  C1H 

Chlorure  de        Acide  sulfu-  Sulfate  de  Acide 

sodium.  rique.  soude.  chlorhydrique. 

Les  éléments  de  l'eau  qui  accompagnent  l'acide  sulfurique  se 
séparent  ;  l'oxygène  se  porte  sur  le  sodium  du  sel,  l'hydrogène 
sur  le  chlore  :  il  en  résulte  du  sulfate  de  soude  qui  reste  dans  le 
ballon  et  du  gaz  chlorhydrique  qui  se  dégage.  Ce  gaz  est  incolore  : 
il  devient  liquide  sous  la  pression  de  40  atmosphères,  ou  bien 
sous  l'influence  d'une  très-basse  température  ;  mis  en  contact  avec 
l'air  atmosphérique ,  il  répand  des  fumées  très-denses  ;  si  l'air 
était  sec,  ce  phénomène  n'aurait  pas  lieu  ;  ces  fumées  sont  formées 
par  de  la  vapeur  d'eau  qui  devient  visible  parce  qu'elle  se  con- 
densé en  se  combinant  avec  le  gaz  chlorhydrique.  Si  ce  gaz,  im- 
prégné d'humidité,  avait  la  même  tension  que  la  vapeur  d'eau, 
les  fumées  ne  seraient  pas  visibles:  ce  phénomène  tient  à  une 
différence  de  tension.  Lorsqu'on  plonge  la  main  dans  une  atmos- 
phère de  gaz  chlorhydrique,  on  éprouve  une  impression  de  chaleur 
qui  provient  d'une  double  cause  :  de  la  condensation  du  gaz  déter- 
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minée  par  la  légère  couche  d'humidité  qui  recouvre  la  main  etjde 
la  combinaison  du  gaz  avec  l'eau  de  cette  humidité.  Vous  savez 
que  tout  gaz  qui  se  condense  dégage  de  la  chaleur,  et  celle-ci  sera 
en  raison  de  la  quantité  de  gaz  condensé  :  or,  un  volume  d'eau 
peut  absorber  500  fois  son  volume  de  gaz  chlorhydrique  à  0°,  et 
460  à  +20°.  Vous  comprendrez  donc  pourquoi  on  éprouve  une 
impression  de  chaleur  lorsqu'on  plonge  la  main  dans  le  gaz  chlor- 
hydrique :  voici  d'ailleurs  la  preuve  de  cette  condensation  autour 
de  la  partie  plongée.  Avec  un  morceau  de  papier  de  tournesol , 
je  frotte  mon  index  pour  vous  prouver  qu'il  n'est  pas  sensible- 
ment acide,  puisque  la  couleur  du  papier  réactif  ne  change  pas  ; 
ensuite,  je  plonge  ce  même  doigt  dans  une  éprouvette  remplie 
de  gaz  chlorhydrique;  après  un  court  instant,  je  le  retire,  je  le 
frotte  de  nouveau  avec  le  même  papier,  qui  rougit  immédiate- 
ment. Ce  fait  ne  prouve-t-il  pas  qu'autour  de  mon  doigt  il  s'est 
condensé  du  gaz  chlorhydrique,  ce  qui  n'a  pu  avoir  lieu  qu'en 
vertu  de  la  couche  inappréciable  d'humidité  dont  il  était  recou- 
vert !  Du  reste,  rien  ne  vous  prouvera  mieux  l'avidité  de  ce  gaz 
pour  l'eau  que  l'expérience  suivante  :  Voici  un  flacon  plein  de  gaz 
chlorhydrique  pur  ;  je  le  débouche  sous  l'eau,  et  l'eau  s'y  préci- 
pite avec  une  telle  violence  que  les  parois  pourraient  se  briser  si 
elles  n'étaient  pas  très-solides.  Cette  expérience  n'aurait  pas  réussi 
si  le  gaz  n'eût  pas  été  pur. 

Une  dissolution  concentrée  de  gaz  chlorhydrique  a  une  densité 
=  4 ,24  ;  cette  densité  s'affaiblit  de  plus  en  plus  par  l'ébullition  à 
cause  de  la  quantité  de  gaz  qui  s'échappe  ;  cependant ,  lorsque  le 
rapport  entre  la  portion  qui  reste  dissoute  et  l'eau  est  tel  que  le 
suppose  la  formule  H  Cl  +  4  6  aq ,  la  distillation*  continue  d'une 
manière  invariable  à  +4  46,  et  la  densité  du  liquide  distillé  de- 
vient constante  ;  ce  qui  indique  qu'il  s'agit  d'une  véritable  combi- 
naison. 

La  densité  du  gaz  chlorhydrique  est  4,245,  densité  qui  fait 
supposer  que  ce  gaz  est  formé  de  volumes  égaux  de  chlore  et  d'hy- 
drogène sans  condensation.  En  effet, 

Demi-densité  de  l'hydrogène.      0,0347 
Demi-densité  du  chlore.    .   .      4,2407 


4,2,54 


Un  fait  prouve  de  la  manière  la  plus  directe  que  le  gaz  chlor- 
hydrique est  composé  comme  sa  densité  l'indique  :  si  l'on  fait 
communiquer  ensemble  deux  ballons  d'égale  capacité,  l'un  rem- 
pli de  chlore,  l'autre  d'hydrogène,  il  y  aura  au  bout  d'un  certain 
i.  9. 
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temps  mélange  des  deux  gaz,  en  sorte  que  l'atmosphère  inté- 
rieure de  l'appareil  sera  d'un  jaune  verdâtre  uniforme;  mais 
cette  teinte  diminuera  peu  à  peu  et  finira  par  disparaître.  Alors 
on  trouvera  que  les  deux  ballons  sont  remplis  de  gaz  chlorhy- 
drique  ;  en  les  ouvrant,  on  ne  remarquera  ni  tension,  ni  vide, 
preuve  certaine  que  les  volumes  n'ont  pas  changé.  Si  Ton  admet 
que  le  gaz  chlorhydrique  est  formé  d'un  équivalent  de  chlore  et 
d'un  équivalent  d'hydrogène,  son  équivalent  sera  représenté  par 
4  volumes,  puisque  celui  de  l'hydrogène  est  représenté  par  i.  La 
formule  chimique  pourra  donc  être  aussi  bien  H*  Cl*  que  H  Ci  : 
par  la  première,  on  exprimera  la  composition  du  gaz  sous  le  rap- 
port des.  volumes  ;  par  la  seconde,  sous  le  rapport  des  équiva- 
lents. Enfin,  quelle  que  soit  la  formule,  la  composition  centési- 
male du  gaz  chlorhydrique  sera  toujours 


97,25  de  chlore 
2,75  d'hydrogène 

400,00 

Voilà  pour  nous  le  premier  composé  résultant  de  la  combinai- 
son de  deux  gaz,  sans  qu'il  y  ait  condensation.  Nous  avons  vu 
que  l'eau,  l'hydrogène  sulfuré  et  l'acide  sulfureux  proviennent 
tous  de  la  combinaison  de  trois  volumes  réduits  à  deux.  Ainsi , 

2  vol.  hydrogène \         _      ,  ,, 

i  Toi.  oxygène }   =  *  ™1.  Tapeurd'ean. 

î  vol*.  ^r^aVàTiiÔi):    }   =  2  voL  g"  snlfhydriqne. 

La  condensation  entre  un  nombre  inégal  de  volumes  gazeux  pa- 
raît ne  pas  être  un  fait  fortuit.  Jusqu'à  présent,  on  ne  connaît 
pas  d'une  manière  bien  certaine  d'exception  à  la  règle  suivante  = 
lorsque  les  gaz  se  combinent  par  volumes  inégaux,  il  y  a  tou- 
jours condensation;  mais  on  en  connaît  à  cette  seconde  règle  ss. 
le  volume  d'une  combinaison  gazeuse  égale  la  somme  des  vo- 
lumes des  gaz  composants,  si  les  volumes  de  ces  gaz  sont  égaux 
entre  eux. 

L'acide  chlorhydrique  est  très-employé  à  la  préparation  du 
chlore  et  des  chlorures  désinfectants,  à  l'extraction  du  tissu  orga- 
nique des  os  pour  faire  la  gélatine,  à  l'amollissement  de  l'ivoire, 
à  ta  préparation  des  eaux  gazeuses  ;  dans  les  laboratoires,  il  est 
le  réactif  par  excellence  pour  découvrir  la  présence  de  l'argent 
dans  les  dissolutions  salines. 
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Je  pourrais  vous  parler  encore  de  quelques  combinaisons  que  le 
chlore  contracte  avec  le  soufre  et  l'azote,  mais  leur  importance 
n'est  pas  assez  grande  pour  mériter  notre  attention. 

Les  traits  principaux  de  l'histoire  chimique  du  chlore  se  repro- 
duisent avec  une  telle  précision  dans  l'histoire  du  brome  et  de 
l'iode,  que  l'on  peut  dire  que  nous  connaissons  déjà  les  principaux 
composés  auxquels  ces  deux  corps  donnent  naissance,  lorsqu'ils 
se  combinent  avec  l'hydrogène  et  avec  l'oxygène.  En  effet,  si  nous 
réunissions  dans  un  même  tableau  toutes  les  propriétés  des  com- 
binaisons oxygénées  et  hydrogénées  du  chlore,  du  brome  et  de 
l'iode,  nous  serions  tentés  de  nous  demander  si  ces  trois  corps  ne 
seraient  pas  trois  modifications  de  la  même  substance.  Cette  im- 
pression reste  la  même  lorsqu'au  lieu  de  leurs  composés,  on  consi- 
dère leur  manière  d'être  dans  la  nature  ;  ils  se  suivent  partout  : 
où  l'un  d'eux  se  trouve,  les  deux  autres  se  rencontrent.. Leur  état 
physique  n'est  pas  le  même,  car  le  chlore  est  gazeux,  le  brome 
liquide,  et  l'iode  solide  ;  mais  cela  ne  les  empêche  pas  de  se  rem- 
placer en  toute  proportion  dans  les  composés  définis,  dont  ils  n'al- 
tèrent notablement  ni  la  forme,  ni  la  constitution  chimique.  Ce 
caractère  est  remarquable,  Messieurs,  et  il  n'appartient  qu'aux 
corps  qui  produisent  des  combinaisons  isomorphes.  La  découverte 
en  est  due  à  M.  Mitscherlich,  et  il  est  tellement  important  pour 
les  chimistes  de  le  bien  connaître,  que  je  vais  tâcher  de  vous  en 
pénétrer  par  un  exemple  ;  cette  digression  ne  nous  éloignera  pas 
beaucoup  de  notre  sujet.  Le  sel  marin  est  composé  d'un  équiva- 
lent de  chlore  et  d'un  équivalent  de  sodium  ;  aussi  l'appelle-t-on, 
en  langage  chimique,  chlorure  de  sodium.  Sa  forme  cristalline 
appartient  au  système  régulier.  Si  vous  le  soumettez  à  l'analyse, 
vous  vous  attendez  naturellement  à  le  trouver  composé  de  : 

39,34     sodium 
60,69    chlore 

400,00 

Cependant  il  pourrait  vous  arriver  (  n'oubliez  pas  que  c'est  un 
exemple  )  de  lui  trouver  la  composition  suivante  : 

36,54     sodium 
50,75    chlore 
42,74    brome 


400,00 


Dans  ce  cas,  vous  ne  devriez  pas  vous  presser  de  croii  e  que  vous 
avez  opéré  sur  un  mélange  ;  car  si  vous  en  calculiez  la  composi- 
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tion  par  équivalents,  vous  verriez  qu'un  équivalent  de  sodium  est 
associé  à  un  équivalent  moins  •—  de  chlore  et  un  équivalent  moins 
£  de  brome  ;  vous  auriez  donc 

i  equi.  Na  =  287 36,51. 

£  equi.  Cl  =  398,7  =  (443  —  44,3)..     50,75. 
~  equi.  Br  =  100     =(1000  —  900)..     12,74. 

♦  100,00. 

Ou  bien  encore  vous  auriez  : 

■£  :  éq.  de  chlorure  de  sodium. 
■^  :  éq.  de  bromure  de  sodium. 

Quelle  que  soit  l'interprétation  de  l'analyse,  on  voit  que  les 
lois  communes  aux  combinaisons  définies  sont  satisfaites,  car  une 
proportion  de  sodium  se  trouve  associée  à  une  proportion  collec- 
tive de  deux  autres  corps.  C'est  précisément  en  ceci  que  consiste 
lé  phénomène  de  l'isomorphisme.  Un  dixième  d'équivalent  de 
soufre  ou  de  sélénium  n'aurait  pas  joué  le  même  rôle  que  le 
dixième  d'équivalent  de  brome,  parce  que  le  soufre  et  le  sélénium 
ne  donnent  pas  des  composés  isomorphes  avec  ceux  du  chlore  ; 
d'ailleurs  le  sulfure  de  sodium  n'est  pas  isomorphe  non  plus  avec 
le  chlorure  de  ce  même  métal ,  et  si ,  par  hypothèse,  une  combi- 
naison de  soufre  de  chlore  et  de  sodium  pouvait  exister  avec 
ces  mêmes  proportions,  il  est  très-probable  que  sa  forme  cristal- 
line serait  différente.  D'après  cet  exemple,  vous  devez  penser  que 
le  bromure  de  sodium  cristallise  comme  le  chlorure ,  et  vous 
comprendrez  qu'une  dissolution  d'un  mélange  de  ces  deux  sels 
donne  des  cristaux  tellement  nets  qu'on  ne  peut  pas  les  soup- 
çonner d'être  formés  par  deux  substances  différentes  ;  aussi  un 
cristal  de  chlorure  de  sodium,  transporté  dans  une  dissolution  de 
bromure,  d'iodure  ou  de  fluorure  du  même  métal ,  continuera  à 
grossir  comme  s'il  était  resté  dans  la  dissolution  primitive  où  il 
avait  pris  naissance. 

Le  chlorure  et  le  bromure  de  sodium  sont  donc  des  combinaisons 
isomorphes  parce  qu'ils  affectent  la  même  forme  géométrique  et 
qu'ils  peuvent  se  remplacer  en  des  proportions  quelconques.  Si 
l'on  admettait  l'hypothèse  que  ces  deux  composés  ne  fussent  pas 
isomorphes,  leurs  solutions  mélangées  donneraient  des  cristaux  de 
forme  identique,  mais  de  nature  différente.  Un  cube  de  chlorure  de 
sodium,  transporté  dans  une  dissolution  de  bromure,  au  lieu  de 
grossir  régulièrement ,  servirait  de  support  à  des  cubes  de  cette 
dernière  substance,  et  rien  de  plus.  Grâce  à  la  connaissance  de  Fi- 
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somorphfome  (dont  les  lois  ont  été  établies  par  M.  Mitscherlich), 
on  simplifie  une  foule  de  questions.  Je  vais  vous  en  donner  un 
exemple.  Une  substance  minérale  se  présente  avec  des  formes  très- 
nettes  :  à  l'ensemble  de  ses  caractères  on  en  reconnaît  la  nature  ; 
elle  doit  être  (c'est  une  supposition)  un  sel  pur  et  simple  ;  cepen- 
dant ,  à  l'analyse ,  elle  vous  fournit  plusieurs  acides  et  plusieurs 
bases.  Dans  l'ignorance  des  lois  de  l'isomorphisme,  vous  ne  pour- 
riez pas  comprendre  qu'un  péle-méle  de  tant  de  substances  se 
présentât  néanmoins  sous  une  forme  géométrique  si  nette  et  si  pré- 
cise ;  mais,  grâce  à  ces  lois,  vous  considérez  collectivement  tous  les 
corps  du  même  ordre,  et  vous  trouvez  que  les  deux  sommes  des 
bases  et  des  acides  sont  entre  elles  dans  les  rapports  exigés  par 
les  règles  des  combinaisons  salines  ;  de  plus,  vous  concluez  que  les 
acides  de  votre  minéral  sont  isomorphes  entre  eux,  ainsi  que  les 
bases  le  sont  entre  elles.  Enfin,  les  corps  isomorphes  devant  avoir 
la  même  constitution  chimique,  il  en  résulte  que  Ton  peut  établir 
l'équivalent  d'un  corps,  par  cela  seul  qu'il  est  isomorphe  avec  un 
autre  corps  dont  l'équivalent  est  déjà  connu. 

Après  ce  que  ne  us  venons  de  dire,  il  est  inutile  de  nous  occu- 
per spécialement  de  l'histoire  complète  du  brome  et  de  l'iode  ; 
néanmoins  ces  deux  corps  ont  acquis  tant  de  popularité  depuis 
quelque  temps,  qu'il  ne  nous  est  pas  permis  d'ignorer  leur  pro- 
venance et  leurs  principales  propriétés. 

Le  brome  a  été  découvert  par  M.  Balard.  C'est  un  liquide  d'un 
rouge  foncé  qui  se  fige  à  — 20°  et  entre  en  ébullition  à  +  463°  ; 
il  a  une  odeur  très-désagréable  ;  la  tension  de  sa  vapeur  est  très- 
grande  :  il  suffit  d'en  verser  quelques  gouttes  dans  un  grand  ballon 
pour  que  l'atmosphère  intérieure  de  ce  ballon  devienne  d'un  rouge 
brun  ;  il  est  presque  trois  fois  plus  lourd  que  l'eau.  Un  litre  de 
vapeur  de  brome  pèse  7  grammes.  Il  décolore  les  matières  orga- 
niques, ce  qui  indique  qu'il  a  beaucoup  d'affinité  pour  l'hydro- 
gène ;  cependant  elle  doit  être  moindre  que  celle  du  chlore,  parce 
que  celui-ci  enlève  au  brome  non-seulement  l'hydrogène,  mais 
tous  les  métaux  avec  lesquels  il  se  trouve  combiné.  C'est  en  pro- 
fitant de  cette  propriété  du  chlore  que  Ton  pourrait  préparer  le 
brome.  Voici ,  en  effet ,  dans  ce  tube  une  dissolution  de  bromure 
de  sodium,  de  cette  même  substance  que  l'on  trouve  dans  les  eaux 
mères  des  marais  salants  '  ;  j'y  ajoute  du  chlore  dissous  :  la  masse 

1.  Les  eaux  mères  des  marais  salants  sont  de  l'eau  de  mer  concentrée  par  évapo- 
ration  et  appauvrie  autant  que  possible  de  sel  marin.  Cette  dénomination  Veaux 
mères  est  celle  que  depuis  longtemps  les  chimistes  ont  appliquée  à  tons  les  liquides 
qui  ont  fourni  des  cristaux,  et  qui  pourraient  en  fournir  encore  s'ils  étaient  concen- 
trés on  refroidis  d'avantage. 
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liquide  devient  rouge  parce  que  le  brome  qu'elle  tenait  en  disso- 
lution, sous  forme  de  bromure  de  sodium,  a  été  mis  en  liberté  par 
suite  de  Faction  du  chlore.  Pour  l'isoler,  j'ajoute  de  l'éther  et  j'a- 
gite vivement.  Tout  le  brome  est  enlevé  par  cet  agent ,  qui  vient 
former  à  la  surface  du  liquide  une  couche  colorée.  Par  une  distilla- 
tion ménagée,  il  est  facile  de  séparer  le  brome  de  l'éther,  car  celui- 
ci  bout  déjà  à  +  35.  En  grand,  on  se  sert  du  même  procédé  que 
pour  la  préparation  du  chlore  ;  on  commence  par  extraire  des  eaux 
mères  des  marais  salants  le  bromure  de  sodium,  que  Ton  traite 
ensuite  par  de  l'acide  sulfurique  et  du  bioxyde  de  manganèse. 

On  serait  porté  à  croire  que,  de  même  que  l'on  prépare  le  brome 
par  un  procédé  semblable  à  celui  qui  sert  à  la  préparation  du 
chlore,  de  même  Y  acide  bromhydrique  pourrait  être  préparé 
comme  l'acide  chlorhydrique  ;  mais  il  n'en  est  rien.  Il  faut  suivre 
une  route  détournée,  parce  que  le  gaz  bromhydrique  est  décom- 
posé en  grande  partie  par  l'acide  sulfurique  ;  en  sorte  qu'en  ver- 
sant cet  acide  sur  du  bromure  de  sodium,  on  voit  se  dégager  des 
fumées  de  gaz  bromhydrique  mêlées  de  vapeur  de  brome.  Je  vous 
signale  cette  particularité  pour  vous  montrer  la  différence  d'éner- 
gie chimique  qui  existe  entre  le  chlore  et  le  brome.  En  effet , 
non -seulement  le  gaz  bromhydrique  est  instable,  mais  il  ne  peut 
se  former  par  le  contact  direct  du  brome  et  de  l'hydrogène  sous 
l'influence  du  soleil ,  tandis  que  ce  dernier  gaz  et  le  chlore  se 
combinent  sous  la  même  influence  avec  une  telle  instantanéité 
qu'il  y  a  détonation.  Pour  obtenir  le  gaz  bromhydrique,  on  fait 
arriver  de  la  vapeur  de  brome  sur  de  petits  morceaux  de  phos- 
phore mêlés  avec  des  fragments  de  verre  mouillé.  Il  se  forme 
du  bromure  de  phosphore  que  l'eau  décompose  en  acide  phospho- 
rique  qui  reste,  et  en  gaz  bromhydrique  qui  se  dégage. 

Le  brome  se  combine  aussi  avec  l'oxygène  ;  les  combinaisons 
connues  correspondent  à  l'acide  chlorique  et  à  l'acide  perchlorique  ; 
mais  on  peut  être  presque  certain  d'avance  qu'il  existe  autant  de 
combinaisons  oxydées  de  brome  qu'il  en  existe  de  chlore.  Si  elles 
ne  sont  pas  encore  découvertes,  c'est  qu'on  ne  s'est  pas  donné  la 
peine  de  chercher  ;  on  s'est  borné  à  les  conjecturer. 

On  se  sert  beaucoup  du  brome  en  médecine  ;  il  paraît  exercer 
une  action  spéciale  sur  le  système  glandulaire.  Dans  ces  derniers 
temps,  son  importance  a  augmenté  à  cause  de  son  application  aux 
recherches  photographiques.  Employé  en  concurrence  avec  l'iode, 
il  augmente  la  sensibilité  des  plaques  daguerriennes,  et  procure 
des  résultats  satisfaisants  sous  le  rapport  du  ton  des  épreuves. 
Passons  à  Viode. 
Ce  corps,  découvert  par  Courtois,  se  présente  sous  forme  de 
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paillettes  micacées,  quelquefois  en  lames  rhomboïdales  ou  même 
en  octaèdres  allongés  ;  sa  vapeur  est  d'un  très-beau  violet.  On 
peut  s'en  faire  une  idée  en  projetant  un  peu  d'iode  dans  un  ballon 
chaud.  Un  litre  de  cette  vapeur  pèse  41«r30.  L'iode  solide  pèse 
5  fois  plus  que  l'eau  ;  il  fond  à  +407°  et  bout  environ  à  -+-  475°. 
Il  tache  la  peau  de  même  que  le  brome  ;  une  dissolution  alcaline 
fait  disparaître  la  tache.  Il  a  toutes  les  propriétés  chimiques  du 
chlore  et  du  brome  ;  son  énergie  est ,  en  général ,  inférieure  à 
celle  de  ces  deux  corps  ;  j'ai  dit,  en  général ,  car  dans  certains  cas 
l'iode  l'emporte.  Le  chlore  enlève  l'hydrogène  au  brome  ;  celui- 
ci  l'enlève  à  l'iode  ;  mais,  en  revanche,  l'iode  enlève  l'oxygène 
au  brome  et  celui-ci  au  chlore.  Cette  inversion  se  rattache  peut- 
être  à  des  conditions  électro-chimiques.  En  se  combinant  avec 
certains  corps,  l'iode  donne  naissance  à  des  composés  doués  de 
couleurs  éclatantes,  propriété  dont  l'industrie  tire  un  tel  parti , 
que  dans  quelques  pays,  en  Ecosse,  par  exemple,  l'exploita- 
tion de  l'iode  est  devenue  une  branche  importante  de  commerce. 
Pour  vous  donner  une  idée  de  la  beauté  des  couleurs  qu'on  peut 
obtenir  au  moyen  de  l'iode,  il  me  suffira  de  fixer  votre  attention 
sur  l'iodure  de  mercure,  substance  qui  a  déjà  trouvé  un  emploi 
dans  la  teinture.  Voici  deux  dissolutions,  dont  une  d'iodure  de 
potassium,  l'autre  de  bichlorure  de  mercure  :  elles  sont  incolores  ; 
mais,  aussitôt  que  je  les  mêle,  elles  échangent  leurs  éléments  et 
donnent  naissance  à  de  l'iodure  de  mercure  qui  est  insoluble  et 
d'un  rouge  magnifique. 

Une  autre  expérience  achèvera  de  vous  édifier.  Voici  une  dis- 
solution d'amidon,  en  voici  une  d'iode  :  une  goutte  de  cette  der- 
nière suffira  pour  colorer  la  masse  entière  de  l'autre  d'une  teinte 
bleue  intense  d'un  grand  éclat.  Cette  expérience  vous  explique 
pourquoi  on  emploie  l'iode  comme  réactif  pour  découvrir  l'amidon, 
et  réciproquement.  Leur  sensibilité  comme  réactifs  est  si  grande, 
que  l'on  peut  très-aisément  découvrir- un  millionième  d'iode;  et, 
par  contre,  où  existent  des  traces  d'amidon,  l'iode  les  révèle  avec 
une  extrême  facilité. 

L'iode  est  un  des  corps  les  plus  répandus  dans  la  nature  :  on 
en  trouve  en  quantité  variable,  mais  toujours  très-faible,  dans 
l'air  ;  les  eaux  pluviales  en  renferment  plus  que  l'air. 

C'est  sous  la  forme  d'iodure  alcalin,  ou  d'iodure  de  fer,  que 
l'iode  se  trouve  dans  les  eaux  de  la  mer,  dans  les  eaux  douces, 
dans  les  plantes  aquatiques  et  spécialement  4ans  les  fucus,  plantes 
marines  que  l'on  appelle  varech.  Ces  végétaux  le  soutirent  au 
milieu  où  ils  vivent  ;  ils  sont  remarquables  par  leur  faculté  élec- 
tive. Dans  un  mètre  cube  d'eau  de  mer,  on  trouve  environ  27  ki- 
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lograrames  de  chlorure  de  sodium,  et  c'est  à  peine  s'il  s'y  ren- 
contre <  gramme  d'iodure.  Si  ces  deux  substances,  condensées 
par  les  varechs,  conservaient  entre  elles  le  même  rapport ,  il  n'y 
aurait  à  cela  rien  d'extraordinaire  ;  mais  il  n'en  est  pas  ainsi , 
car  pour  400  parties  de  sel  marin,  il  y  a  beaucoup  plus  d'iodure 
alcalin  dans  les  fucus  que  dans  l'eau  de  la  mer.  M.  Chatin,  non- 
seulement  a  trouvé  de  l'iode  dans  les  eaux  et  les  plantes  aqua- 
tiques, mais  dans  la  houille,  l'anthracite,  la  tourbe,  le  graphite, 
les  animaux  d'eau  douce,  les  animaux  terrestres,  le  lait,  les  œufs, 
les  boissons  fermentées  ;  enfin,  daus  le  sol  arable,  dans  le  soufre, 
les  minerais  de  fer,  le  manganèse  peroxyde  et  le  mercure  sulfuré. 

Pour  préparer  l'iode,  on  lave  les  cendres  des  varechs  et  on  éva- 
pore la  lessive  ;  après  en  avoir  séparé  les  sels  qui  se  déposent , 
on  traite  les  eaux  mères  précisément  comme  si  l'on  voulait  en  re- 
tirer du  brome,  à  cela  près  qu'on  ne  se  préoccupe  pas  d'isoler 
d'abord  les  iodures  alcalins  ;  on  ajoute  tout  simplement  un  peu 
de  manganèse  aux  eaux  mères,  puis  on  y  verse  de  l'acide  sul- 
furique.  La  réaction  d'où  résulte  la  mise  en  liberté  de  l'iode  est 
la  même  que  celle  qui  a  lieu  lorsqu'on  prépare  du  chlore. 

L'iode  se  combine  avec  l'hydrogène  et  donne  un  gaz  qui  corres- 
pond aux  gaz  bromhydrique  et  chlorhydrique.  Mais  cette  com- 
binaison n'est  pas  directe  :  il  faut  suivre,  pour  y  arriver,  une 
route  détournée,  la  même  que  celle  par  laquelle  on  obtient  le  gaz 
bromhydrique.  C'est  toujours  l'eau  qui  cède  ses  éléments  à  l'iode 
et  au  phosphore  momentanément  associés.  Le  gaz  iodhydrique  ne 
peut  pas  être  préparé  sur  le  mercure,  car  ce  métal  le  décompose  ; 
on  le  recueille  dans  des  flacons  secs  comme  si  c'était  du  chlore. 

On  connaît  quatre  combinaisons  oxygénées  de  l'iode  : 

le  L'acide  iodenx I  O3 

2«       id.     hypoiodiqne . .  10* 

3«       id.    iodiqne 10* 

4*       id.     hyperiodique .  1  O7 

Ces  composés,  ainsi  que  leurs  formules  le  démontrent ,  sent 
semblables  à  ceux  que  peut  former  le  chlore.  Je  répéterai  ici  ce 
que  j'ai  dit  pour  le  brome  :  il  existe  très-probablement  pour  les 
trois  corps  que  nous  venons  d'examiner  trois  séries  de  combinai- 
sons parfaitement  correspondantes. 

L'un  de  ces  quatre  acides,  V acide  iodique,  a  une  certaine  im- 
portance comme  oxydant.  Son  action,  en  cette  qualité,  est  très- 
commode  à  diriger.  Je  vais  vous  entretenir  de  sa  préparation,  qui 
est  devenue  très-facile  aujourd'hui,  grâce  aux  recherches  de 
M.  Millon.  On  fait  bouillir  dans  un  ballon  80*r  d'iode,  75<r  de 
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chlorate  de  potasse,  400**  d'eau  distillée  et  4«*  d'acide  azotique, 
jusqu'à  ce  que  le  chlore  se  dégage  en  abondance  et  que  tout  l'iode 
ait  disparu.  La  théorie  de  ce  procédé  est  très-simple.  L'acide 
azotique  met  en  liberté  une  quantité  équivalente  d'acide  calo- 
rique ;  cet  acide,  qui  est  très-instable,  surtout  à  chaud ,  cède  son 
oxygène  à  une  portion  d'iode  et  le  convertit  en  acide  iodique  ; 
celui-ci  réagit ,  de  son  côté,  sur  une  nouvelle  portion  de  chlorate, 
dont  l'acide,  devenu  libre,  se  décompose  à  son  tour  et  donne  nais- 
sance à  une  nouvelle  quantité  d'acide  iodique.  Cette  série  de  phé- 
nomènes se  continue  jusqu'à  ce  que  tout  le  chlorate  de  potasse  se 
soit  transformé  en  iodate.  Il  est  inutile  de  dire  que  le  chlore 
s'échappe  en  totalité  sous  la  forme  de  gaz,  et  que  l'acide  azotique 
n'a  servi  qu'à  commencer  l'action.  Pour  isoler  l'acide  iodique,  on 
ajoute  au  liquide  précédent  une  dissolution  de  90<r  d'azotate  de 
baryte  ;  par  suite  d'une  double  décomposition,  tout  l'acide  iodique 
se  dépose  sous  forme  d'iodate  de  cette  base  ;  on  décante  la  partie 
liquide ,  on  lave  le  dépôt  deux  ou  trois  fois,  puis  on  y  ajoute  40«r 
d'acide  sulfurique  étendu  de  450«p  d'eau  distillée  :  il  se  forme 
ainsi  du  sulfate  de  baryte  (sel  insoluble),  l'acide  iodique  de- 
vient libre  et  reste  dissous  dans  l'eau.  Par  l'évaporation,  on  l'ob- 
tient cristallisé.  Cet  acide  est  très-stable  comparativement  à  l'acide 
chlorique,  ce  qui  indique  que  l'iode  a  plus  d'affinité  pour  l'oxy- 
.  gène  que  le  chlore.  C'est  sur  cette  propriété  qu'est  fondée  sa  pré- 
paration. 

Je  terminerai  ce  que  j'avais  à  vous  dire  sur  l'acide  iodique  par 
une  expérience  qui  vous  prouvera  sa  faculté  oxydante.  Voici  deux 
dissolutions,  une  d'acide  iodique,  l'autre  d'acide  sulfureux  :  si  je 
les  mêle,  une  grande  quantité  d'iode  devient  libre,  et  comme  l'oxy- 
gène qui  était  combiné  avec  cette  portion  d'iode  ne  s'est  pas  dégagé, 
il  s'ensuit  évidemment  qu'il  doit  s'être  porté  sur  l'acide  sulfureux 
et  l'avoir  transformé  en  acide  sulfurique.  En  effet ,  si  je  sépare 
par  filtration  l'iode  devenu  libre,  j'aurai  la  preuve  de  la  présence 
de  cet  acide  dans  la  liqueur  filtrée,  par  le  dépôt  blanc  que  j'y  ferai 
naître  en  y  versant  quelques  gouttes  de  chlorure  de  barium  dissous. 
Cette  substance,  vous  le  savez,  est  le  réactif  spécial  dont  on  se 
sert,  pour  découvrir  l'acide  sulfurique. 

L'iode  est  employé  en  médecine  pour  combattre  les  affections 
glandulaires.  On  en  fait  aussi  une  grande  consommation  pour  pré- 
parer les  plaques  daguerriennes. 

Pour  mieux  résumer  les  propriétés  communes  aux  trois  corps 
que  nous  venons  d'examiner,  j'ai  réuni  en  un  seul  tableau  les 
principaux  composés  auxquels  ils  donnent  naissance  lorsqu'ils  se 
combinent  avec  l'oxygène  et  l'hydrogène  : 
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Chlore  =  Cl  Brome  =  Br  Tode  =  I 

H  Cl  =  4  volumes H  Br  =  4  volumes HI  =  4  volumes.... 

Gaz  chlorhydriqne.                 Gaz  bromhydriqne.  Gaz  iodhydrique. 

CIO3  =  acide  chlorenx ' I03  =  acide  iodeux.. 

CIO*  =  acide  bypochloriqne IO1  =  id.  hypoiodiq. 

Cl Os  =  acide  chloriqoe Br O5  =  acide  bromique.. . .  1 O5  =  acide    iodique. 

CIO7  =  acide  perchlorique. .    BrO7  =  acide  perbromique.  1 07=  acide  periodiq. 

Le  chlore,  le  brome  et  l'iode  s'accompagnent  presque  toujours 
dans  la  nature.  Leurs  combinaisons  sont ,  en  général ,  isomor- 
phes. Us  ont  beaucoup  d'affinité  pour  l'hydrogène,  avec  lequel 
chacun  d'eux  se  combine  à  volumes  égaux  sans  condensation,  et 
forment  un  composé  très-acide. 

Leurs  combinaisons  avec  l'oxygène  sont  semblables  sous  le 
rapport  de  la  composition  et  des  propriétés  chimiques  :  tous  les 
trois  sont  sensibles  à  l'action  de  la  lumière  solaire  ;  enfin,  leurs 
propriétés  médicales  ont  entre  elles  une  certaine  analogie. 

Je  vous  demande,  Messieurs,  si,  malgré  des  ressemblances 
aussi  nombreuses  que  saisissantes,  il  est  permis  de  séparer  ces 
trois  corps  sans  méconnaître  les  indications  de  la  nature. 

Après  le  chlore,  le  brome  et  l'iode,  vient  le  fluor  :  le  principal 
motif  qui  lui  a  fait  assigner  cette  place,  c'est  que  les  fluorures 
sont  isomorphes  avec  les  chlorures,  bromures  et  iodures  corres- 
pondants ;  mais,  comme  le  fluor  ne  se  combine  pas  avec  l'oxygène, 
il  est  extrêmement  difficile  de  l'étudier  à  l'état  isolé,  et  son  his- 
toire est  peu  connue.  Néanmoins,  nous  en  dirons  quelques  mots, 
parce  que  le  gaz  fluorhydrique  est  l'objet  de  quetques  applications, 
et  peut  servir  dans  les  laboratoires  comme  un  bon  moyen  pour 
analyser  les  silicates. 

La  grande  affinité  du  fluor  pour  presque  tous  les  corps,  surtout 
lorsqu'il  est  à  l'état  naissant ,  est  une  des  causes  qui  en  rendent 
la  préparation  difficile.  Les  frères  Knox  et  M.  Louyet  le  préparent 
en  se  servant  de  récipients  formés  de  fluorure  de  calcium  (spath- 
fluor)  ,  minéral  qui ,  par  cela  même  qu'il  est  fluoré,  ne  peut  pas 
être  attaqué  par  le  fluor.  La  difficulté  qu'on  éprouve  à  préparer  et 
à  conserver  ce  gaz  fait  que  l'on  ignore  pour  ainsi  dire  encore  au- 
jourd'hiû  la  plupart  de  ses  qualités.  On  sait  seulement  qu'il  est 
incolore,  odorant ,  qu'il  décompose  l'eau  à  froid  et  dans  l'obscu- 
rité, qu'il  ne  blanchit  pas  les  matières  colorantes  végétales,  et  qu'il 
attaque,  surtout  lorsqu'il  est  à  l'état  naissant,  tous  les  métaux, 
même  le  platine.  Ce  corps,  pris  isolément ,  ne  nous  offre  d'ail- 
leurs aucun  intérêt  :  occupons -nous  donc  de  sa  combinaison  avec 
l'hydrogène. 

Le  fluorure  de  calcium  est  un  minéral  très-répandu  ;  traité  par 
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l'acide  sulfurique,  il  se  comporte  précisément  comme  s'il  était  du 
chlorure  de  sodium,  avec  cette  différence  qu'au  lieu  de  gaz  chlor- 
hydriqueil  donne  du  gaz  fluor  hydrique,  gaz  incolore,  très-fumant 
lorsqu'il  se  répand  dans  Pair ,  et  beaucoup  moins  permanent  que 
les  autres  hydracides,  puisqu'il  se  liquéfie  à  —  42°.  Tant  qu'il  est 
sec,  il  peut  être  conservé  dans  des  récipients  en  verre,  et  même 
être  préparé  sur  le  mercure  ;  mais  il  a  tant  d'avidité  pour  l'eau, 
et  une  fois  hydraté  il  attaque  si  énergiquement  les  corps  avec 
lesquels  il  se  trouve  en  contact,  que  c'est  à  peine  si  on  le  connaît 
comme  gaz.  Il  nous  importe  peu,  du  reste,  de  le  connaître  en  cet 
état,  où  il  est  si  difficile  de  le  conserver.  Occupons-nous  de  la  pré- 
paration de  l'acide  fluorhydrique  hydraté  à  son  maximum  çle  con- 
centration. L'appareil  le  plus  ordinairement  employé  pour  y  arri- 
ver est  une  cornue  en  plomb 
formée  de  deux  pièces  qui 
s'emboîtent  (fig.  46).  La  pièce 
inférieure  A  est  destinée  à 
contenir  le  mélange  ;  la  pièce 
supérieure  B  forme  le  dôme 
et  le  col  de  la  cornue,  et  doit 
diriger  les  vapeurs  acides  dans 
un  récipient  C  en  plomb.  Ce- 
lui-ci est  formé  par  un  tuyau 


Fig    46. 


recourbé  qui  s'ajuste  à  frottement  sur  le  col  de  la  cornue  ;  à 
son  extrémité  e  une  très-petite  ouverture  livre  passage  à  l'air 
dilaté.  Pendant  la  préparation ,  ce  récipient  doit  avoir  sa  cour-  # 
bure  entourée  de  glace.  Pour  faire  l'expérience,  on  met  en  A  du 
fluorure  de  calcium  bien  pulvérisé  que  l'on  réduit  en  pâte  un  peu 
liquide  en  le  mêlant ,  à  l'aide  d'une  baguette  en  bois,  avec  de 
l'acide  sulfurique  ;  on  adapte  ensuite  B  à  A  et  C  à  B ,  on  colle  du 
papier  tout  autour  des  jointures,  et  enfin  on  chauffe  légèrement  le 
fond  de  la  cornue,  qui  doit  reposer  sur  un  fourneau  :  une  légère 
chaleur  fait  dégager  l'acide  fluorhydrique,  qui  va  se  condenser 
dans  la  courbure  du  récipient  C ,  d'où  on  le  transvase  dans  des 
flacons  en  plomb  ou  mieux  encore  en  argent. 

L'acide  ainsi  préparé  a  une  densité  =  4 ,06  ;  il  ne  se,  congèle 
à  aucune  température  et  bout  vers  +  30°  ;  son  affinité  pour  l'eau 
est  si  grande  que,  lorsqu'on  en  verse  dans  ce  liquide,  chaque  goutte 
produit  un  bruit  semblable  à  celui  d'un  fer  rouge  que  l'on  y  plon- 
gerait. Il  répand  des  fumées  blanches  épaisses  ;  il  attaque  presque 
tous  les  corps,  entre  autres  le  verre  :  son  premier  effet  est  de  le 
dépolir,  ce  qui  a  lieu  parce  qu'il  le  décompose  :  nous  verrons  de 
quelle  manière  lorsque  nous  parlerons  de  la  silice.  Des  artistes 
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ont  mis  à  profit  cette  propriété  pour  graver  et  dessiner  sur  verre. 
Vous  concevez,  en  effet,  que  si  l'on  recouvre  d'un  vernis  gras 
(4  parties  de  cire  jaune,  et  \  partie  de  térébenthine  ordinaire)  la 
surface  d'un  tube  ou  d'un  carreau,  et  qu'avec  un  stylet  on  fasse  des 
traits  sur  le  premier  ou  des  dessins  sur  le  second,  de  manière  à 
mettre  le  verre  à  nu;  vous  concevez,  dis-je,  qu'après  avoir  déposé, 
au  moyen  d'un  pinceau ,  de  l'acide  fluorhydrique  sur  les  parties 
découvertes ,  celles-ci  soient  entamées.  En  enlevant  le  vernis ,  les 
parties  attaquées  se  distingueront  de  celles  qui  ne  le  sont  pas,  et 
par  leur  contraste,  formeront  des  dessins.  C'est  par  ce  procédé 
que,  dans  les  laboratoires,  on  grave  les  tubes  et  les  cloches.  On 
peut  également  graver  par  la  vapeur  d'acide  fluorhydrique.  On  se 
sert,  à  cet  effet,  d'une  petite  caisse  en  plomb  dans  laquelle  on  fait 
le  mélange  d'acide  sulfurique  et  de  fluorure  de  calcium;  on 
recouvre  l'ouverture  de  la  caisse  avec  le  carreau  préparé,  et  Ton 
excite  le  dégagement  de  la  vapeur  acide  par  une  chaleur  extrême- 
ment légère.  Les  vapeurs  agissent  sur  les  parties  découvertes  du 
verre  de  manière  à  les  rendre  opaques.  Ce  procédé  est  encore  pré- 
férable au  précédent,  lorsque  les  parties  du  verre  mises  à  nu  sont 
excessivement  déliées. 

Je  ne  connais  pas  de  matière  dont  l'action  sur  la  peau  soit  aussi 
terrible  que  celle  de  l'acide  fluorhydrique  gazeux  ou  en  dissolu- 
tion concentrée.  Supposez  que  vos  mains  soient  restées  trop  long- 
temps exposées  aux  vapeurs  de  cet  acide  :  au  bout  de  plusieurs 
heures,  les  extrémités  des  doigts  deviennent  sourdement  doulou- 
reuses ;  plus  tard  ,  les  souffrances  deviennent  excessives,  et  cet 
état  peut  se  prolonger  un  grand  nombre  d'heures.  Supposez  aussi 
qu'une  gouttelette  imperceptible  d'acide  concentré  tombe  sur  votre 
main,  et  que  vous  ne  vous  en  aperceviez  pas  assez  tôt  pour  l'enle- 
ver avec  de  l'eau  :  après  quelques  heures,  une  cuisson  ardente 
se  fait  sentir  sur  le  point  qui  a  reçu  la  gouttelette  ;  à  l'enlour  se 
manifeste  une  auréole  blanche,  au  milieu  de  laquelle  se  forme  une 
profonde  ampoule  remplie  de  pus.  Bien  qu'on  fasse  ouvrir  cette 
ampoule,  on  n'en  souffre  pas  moins  pendant  trois  à  quatre  jours, 
et  l'on  n'est  entièrement  guéri  qu'au  bout  d'une  quinzaine.  Il  faut 
donc  prendre  beaucoup  de  précautions  lorsqu'on  veut  préparer 
ou  se  servir  d'acide  hydrofluorique  ;  ce  qu'il  y  a  de  mieux  à  faire, 
c'est  de  ne  le  manier  qu'avec  des  gants.  Une  fois  qu'il  a  cessé  de 
fumer,  ou,  en  d'autres  termes,  quand  il  est  étendu  d'eau,  il  perd 
toutes  ses  redoutables  qualités  et  ne  présente  plus  aucune  espèce 
de  danger. 

Nous  étudierons,  dans  la  prochaine  leçon,  le  troisième  groupe 
des  métalloïdes. 
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Sommaibb.  —  Etat  dn  phosphore  dans  la  nature.  —  Préparation  et  propriétés  du 
phosphore.  —  Phénomène  manifesté  par  sa  trempe.  —  Le  phosphore  n'est  attaqué 
à  froid  par  l'oxygène,  que  si  ce  gaz  est  raréfié.  —  Modifications  que  le  phosphore 
éprouve ,  sous  l'influence  de  la  lumière.  —  Importance  du  phosphore  dans  l'éco- 
nomie vivante.  —  Combinaisons  oxygénées.  —  Acide  phosphorique  anhydre.  — 
Modifications  de  l'acide  phosphorique  tri -hydraté.  —  Acides  pyrophosphoriqne 
et  métaphospborique.  —  Acide  phosphoreux  anhydre  et  hydraté.  —  Théorie  de 
M.  Wurtz  sur  les  phospites  et  les  hypophospbites.  —  Proprités  toxiques  de  l'acide 
phosphoreux.  —  Combinaisons  du  phosphore  avec  l'hydrogène  —  Leur  prépara- 
tion et  leurs  propriétés.  —  Chlorures  de  phosphore  correspondant  aux  acides 
phosphorique  et  phosphoreux  anhydres.  —  Résumé.  —  Extraction  de  l'arsenic. 
Propriétés  de  ce  corps.  — Acide  arsenienx  vitreux,  et  octaëdriqiie.  —  Isomérisme. 
—  Propriétés  de  l'acide  arsenieux.  —  Sa  conversion  en  acide  arsenique.  —  Pro- 
priétés de  cet  acide.  —  Ses  propriétés  toxiques  moins  prononcées  que  celles  de 
l'acide  arsenieux  —  Analogie  entre  les  phosphates  et  les  arseniates.  —  Leur  dif- 
fusion dans  la  nature.  —  Leur  isomorphisme.  —  Action  de  l'hydrogène  sur  les 
combinaisons  oxygénées  de  l'arsenic.  —  Appareil  de  Marsh.  —  Préparation  et 
propriétés  de  l'hydrogène  arsénié.  —  Combinaisons  de  l'arsenic  avec  le  soufre.  — 
Leurs  applications.  —  Résumé.  —  Combinaisons  de  l'azote  avec  l'oxygène.  — 
Acide  azotique,  sa  préparation  en  grand,  sa  purification  et  ses  propriétés. — ' 
£an  régale.  —  Hypoazotide.  —  Acide  azoteux.  —  Bioxyde  d'azote.  —  Protoxyde 
d'azote.  —  Loi  des  volumes.  —  Combinaison  de  l'azote  avec  l'hydrogène.  —  Pré- 
paration et  propriétés  de  l'ammoniaque.  —  Sa  grande  diffusion  dans  la  nature.  — 
Son  importance  dans  l'économie  vivante.  —  Ses  applications.  —  Rapprochements 
entre  les  combinaisons  du  phosphore  ,  de  l'arsenic  et  de  l'azote. 

Messieurs, 

Les  trois  corps  qui  forment  le  troisième  groupe  des  métalloïdes 
sont  tellement  importants,  et  par  eux-mêmes  et  par  la  nature  de 
leurs  combinaisons,  que  nous  ne  pouvons  pas,  comme  nous  l'a- 
vons fait  jusqu'à  présent,  en  choisir  un  pour  type  afin  de  résumer 
dans  son  étude  celle  des  deux  autres  ;  il  nous  faudra  les  examiner 
tous  les  trois. 

Commençons  par  le  phosphore. 

Très-répandu  dans  la  nature  minérale,  le  phosphore,  associé  à 
l'oxygène,  passe  dans  les  plantes  et  de  là  dans  les  animaux  :  les 
os  en  contenant  environ  le  huitième  de  leur  poids,  c'est  de  là  qu'on 
le  tire  à  l'état  élémentaire,  état  qu'il  n'affecte  jamais  dans  la  na- 
ture. Depuis  quelques  années,  cette  substance  est  devenue  l'objet 
d'une  consommation  assez  grande  pour  que  sa  préparation  ait  pris 
rang  parmi  les  industries  chimiques.  Sans  entrer  dans  les  détails 
de  sa  fabrication ,  nous  nous  bornerons  à  indiquer  les  phases 
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principales  du  procédé  généralement  suivi,  en  ayant  soin  toutefois 
de  bien  en  saisir  la  théorie. 

Outre  le  phosphate  et  le  carbonate  de  chaux,  les  os  renferment 
33  ;  de  matière  animale  que  le  feu  peut  détruire.  Les  os  calcinés 
ne  sont  donc  qu'un  mélange  de  deux  sels  calcaires,  dont  l'un  con- 
tient l'acide  qui  doit  fournir  le  phosphore.  Si  on  les  met  en  con- 
tact avec  un  acide  puissant  tel  que  l'acide  sulfurique,  ie  carbonate 
de  chaux  se  décompose  complètement,  le  phosphate  ne  se  décom- 
pose qu'en  partie  ;  tandis  que  l'acide  carbonique  s'en  va  sous  la 
forme  de  gaz,  l'acide  phosphorique  reste  et  n'abandonne  que  les 
deux  tiers  de  sa  base  :  dans  les  deux  cas,  il  se  forme  du  sulfate  de 
chaux.  En  définitive,  lorsque  l'on  a  traité  par  30  parties  d'acide 
sulfurique  ordinaire  100  parties  d'os  calcinés  et  réduits  en  poudre, 
on  a  un  mélange  de  sulfate  et  de  phosphate  acide  de  chaux  :  le 
premier,  qui  n'est  que  du  plâtre,  est  très-peu  soluble  ;  le  second , 
au  contraire,  l'est  beaucoup,  si  bien  que,  par  des  décantations  et 
des  lavages,  on  peut  aisément  les  séparer.  Le  phosphate  acide 
dissous  est  évaporé  jusqu'à  consistance  de  sirop  et  mêlé  à  du 
charbon  en  poudre  :  ce  mélange  bien  sec  est  introduit  dans  des 
cornues  en  grès  dont  le  col  communique  avec  un  récipient  en 
cuivre,  où  se  rendra  le  phosphore  devenu  libre  par  suite  de  l'ac- 
tion réductrice  du  charbon  sur  l'acide  phosphorique. 

Disons  un  mot  de  l'appareil  avant  d'examiner  les  phénomènes 
qui  s'y  passent. 

La  figure  47  présenté  une  coupe  verticale  d'un  appareil  destine 
à  la  préparation  du  phosphore.  Huit  à  dix  de  ces  appareils  for- 
ment un  système  qui  marche  régulièrement  sous  l'action  d'un 
seul  foyer.  Le  bec  de  la  cornue  c  entre  dans  le  bec  relevé  a  du 
récipient  en  cuivre  R  ,   celui-ci  contient  de  l'eau  à  peu  près 
iusqu'au  niveau  du  trop-plein  b;  o  est  une  ouverture  par  la- 
quelle on  peut  introduire  un  bras: 
elle  demeure  toujours   fermée;  i 
est  un  tuyau  de  dégagement;  B 
est  une  bassine  contenant  de  l'eau 
froide ,  dans   laquelle   plonge  le 
récipient  R.  Les  vapeurs  de  phos- 
phore qui  s'élèvent  (le  la  cornue 
c  vont  se  condenser  dans  l'eau  du 
récipient  R  ;  les  gaz  qui  les  accom- 
pagnent s'échappent  par  i.  Si  le  bec 
ft  a  s'engorgeait ,  on  introduirait  le 
Pig.  *ï.  bras  par  l'ouverture  o  et  avec  les 

doigte  gantés  on  enlèverait  les  obstacles.  Avec  les  vapeurs  de  phos- 
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phore,  il  se  dégage  de  la  cornue  plusieurs  gaz,  savoir  :  l'oxyde  de 
carbone,  l'hydrogène,  l'hydrogène  protocarboné  et  l'hydrogène 
phosphore.  Si  nous  parvenons  à  nous  expliquer  la  provenance  de 
tous  ces  gaz,  nous  nous  rendrons  compte  de  tous  les  phénomènes 
chimiques  qui  accompagnent  la  préparation  du  phosphore. 

Le  mélange,  qui ,  sous  l'influence  de  la  chaleur,  doit  produire 
du  phosphore,  est  formé  de  charbon  et  de  phosphate  acide  de 
chaux  (CaO,  (HO)*,  PhOs)  ;  ce  sel,  ainsi  que  sa  formule  l'indique, 
renferme  les  éléments  de  l'eau  :  or,  ceux-ci ,  en  se  séparant ,  se 
trouvent  en  présence  de  charbon  porté  à  une  haute  température  : 
il  doit  donc  se  former  de  l'oxyde  de  carbone  (C  0)  et  de  l'hydro- 
gène protocarboné  (CH*);  tout  l'hydrogène  ne  se  combine  pas 
avec  le  charbon  :  il  doit  s'en  échapper ,  et  il  s'en  échappe ,  en 
effet ,  à  l'état  libre  ;  mais  lorsque  le  phosphore  commencera  à 
devenir  libre  à  son  tour,  un  peu  d'hydrogène  s'y  combinera  et 
formera  alors  de  l'hydrogène  phosphore  (PhH*).  Ainsi,  la  pré- 
sence du  charbon  et  des  éléments  de  l'eau  dans  le  mélange  que 
l'on  calcine  pour  obtenir  le  phosphore,  explique  très-bien  le  déga- 
gement : 

De  l'hydrogène H 

De  l'hydrogène  protocarboné. . . .  CH2 

De  l'hydrogène  phosphore PhH3 

De  l'oiyde  de  carbone GO. 

Ce  dernier  gaz  provient  de  deux  sources  :  Tune,  que  nous  venons 
de  signaler;  l'autre,  c'est  l'acide  phosphorique,  qui  se  réduit  par  le 
charbon.  En  effet  : 

PhO^-hôC^  Ph  +  5C0. 

De  ces  quatre  gaz,  il  n'y  a  que  l'oxyde  de  carbone  qui  soit 
indispensable  à  la  production  du  phosphore  ;  les  trois  autres  peu- 
vent être  considérés  comme  accessoires.  En  résumé,  la  production 
du  phosphore  est  le  résultat  de  l'action  réductrice  du  charbon  sur 
l'acide  phosphorique  du  phosphate.  Cette  action  ne  s'exerce  que 
sur  la  moitié  de  l'acide  contenu  dans  le  sel  calcaire,  car,  dès  que 
la  réaction  est  terminée,  on  trouve  pour  résidu  un  phosphate  qui 
renferme  deux  fois  plus  de  chaux  que  celui  sur  lequel  on  a  opéré. 
Ainsi  : 

CaO,  (HO)»,  PhO* (CaO)«,  PhO8 

ATant  l'expérience.  Après  l'expérience. 

Le  phosphore,  à  sa  sortie  de  la  cornue,  est  loin  d'être  pur.  Pour 
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le  débarrasser  de»  substances  étrangères  qui  raccompagnent ,  on 
le  fond  sous  l'eau  et  on  le  passe  à  travers  une  peau  de  chamois  ; 
ensuite,  on  le  coule  dans  des  tubes  en  verre,  où  il  se  fige  :  en 
se  solidifiant ,  il  se  contracte,  et  son  extraction  des  tubes  devient 
alors  facile.  On  le  livre  au  commerce  sous  forme  de  baguettes  cy- 
lindriques d'un  petit  diamètre. 

Voyons  ses  propriétés. 

Le  phosphore  est  solide,  mou,  se  laisse  rayer  par  l'ongle  comme 
de  la  cire  ;  il  est  translucide  ;  en  état  de  pureté,  il  est  très-flexible 
à  la  température  ordinaire  ;  à  0°,  il  devient  friable  et  sa  cassure 
présente  un  aspect  vitreux  :  quelques  traces  de  soufre  suffisent 
pour  le  rendre  cassant.  Il  est  sans  saveur  ;  a  une  odeur  alliacée  ; 
est  incolore  lorsqu'il  n'a  subi  aucune  influence  qui  ait  pu  l'altérer  ; 
le  plus  souvent ,  il  est  jaunâtre,  surtout  s'il  n'a  pas  été  conservé 
dans  des  récipients  imperméables  à  la  lumière.  Le  phosphore 
du  commerce  n'est  jamais  cristallisé  ;  on  peut  cependant  l'obtenir 
dans  cet  état  si ,  après  l'avoir  dissous  dans  le  sulfure  de  carbone 
(  liquide  que  nous  connaîtrons  plus  tard  ) ,  on  expose  la  dissolu- 
tion à  une  évaporation  spontanée.  Sa  forme  cristalline  est  le  do- 
décaèdre rhomboïdal.  A  l'état  solide,  il  a  une  densité  de  4,77  ;  à 
l'état  de  vapeur,  de  4,326.  Sa  trempe  présente  un  phénomène 
assez  singulier  qui  rappelle  celle  du  soufre  :  chauffé  à  +  70»  et  jeté 
brusquement  dans  l'eau  à  0°,  il  devient  noir  ;  le  chauffe-t-on  de 
nouveau  et  le  laisse-t-on  refroidir  lentement ,  il  reprend  son  as- 
pect primitif.  Nous  devons  cette  observation  à  M.  Thenard.  Le 
phosphore  doit  être  conservé  sous  l'eau,  non-seulement  pour  le 
défendre  du  contact  de  l'air,  mais  pour  éviter  qu'il  ne  s'enflamme, 
ce  qui  pourrait  résulter  d'une  élévation  de  température  occasionnée 
par  le  choc  ou  par  le  frottement  ;  <T ailleurs,  il  prend  feu  dans  l'air 
environ  à  +  60»  ;  aussi,  lorsqu'on  le  manie  hors  de  l'eau,  la  pru- 
dence commande  de  ne  pas  le  tenir  avec  les  doigts,  ou  de  ne  le  tenir 
que  très-peu  de  temps.  Si  l'on  expose  à  l'air  une  baguette  de  phos- 
phore, elle  répand  des  fumées  blanches  qui  proviennent  d'une  com- 
bustion lente  ;  elles  sont  lumineuses  dans  l'obscurité.  Si  le  phos- 
phore dégage  de  la  lumière  en  se  combinant  à  froid  avec  l'oxygène, 
il  doit  en  dégager  une  éclatante  en  s'y  combinant  à  chaud  :  c'est  ce 
qui  a  lieu  en  effet.  Si,  à  l'aide  d'une  petite  capsule  soutenue  par  un 
fil  de  fer,  l'on  descend  dans  un  ballon  plein  d'oxygène  un  morceau 
de  phosphore  déjà  allumé,  il  se  manifeste  une  lumière  si  intense 
que  le  ballon  semble  une  sphère  de  feu  dont  l'œil  ne  peut  pas 
supporter  l'éclat.  On  serait  porté  à  conclure  de  ce  phénomène 
que  le  phosphore,  plongé  dans  une  atmosphère  d'oxygène  froid , 
devra  répandre  une  lumière  beaucoup  plus  forte  que  lorsqu'il  se 
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trouve  dans  l'air  ordinaire  ;  mais  il  n'en  est  rien.  Vous  en  aurez 
facilement  la  preuve,  sans  avoir  recours  à  une  comparaison  faite 
dans  l'obscurité  :  introduisez  une  baguette  de  phosphore  dans  un 
tube  en  verre  contenant  un  volume  connu  d'air  ;  introduisez-en 
une  autre  dans  un  second  tube  contenant  un  volume  également 
connu  d'oxygène  :  au  bout  de  quelques  heures  vous  verrez  que, 
dans  le  premier,  le  volume  gazeux  aura  sensiblement  diminué, 
tandis  que,  dans  le  second ,  il  n'aura  pas  changé  et  ne  changera 
même  pas  après  plusieurs  jours.  Or,  si  la  lumière  qui  émane  du 
phosphore  provient  de  l'oxydation  même,  il  est  évident  qu'il  ne 
pourra  pas  y  avoir  de  lumière  dans  le  tube  à  oxygène,  puisqu'il 
n'y  a  pas  de  combinaison,  ainsi  que  l'invariabilité  du  volume  ga- 
zeux le  démontre.  Le  phosphore  a  donc  l'étrange  propriété  de  ne 
s'oxyder  à  froid  que  dans  un  mélange  d'oxygène  et  d'azote.  Mais 
quel  est  le  rôle  de  l'azote  dans  ce  singulier  phénomène?  Une 
expérience  très-simple  va  vous  montrer  qu'il  se  borne  à  écarter 
les  molécules  de  l'oxygène  ;  d'où  résultera  la  preuve  que  le  phos- 
phore ne  peut  se  combiner  avec  l'oxygène  qu'à  la  condition  que  ce 
gaz  soit  raréfié,  si  toutefois  la  température  ne  dépasse  point  les 
+  20°  degrés.  Voici  en  quoi  consiste  l'expérience  :  mettez  une 
baguette  de  phosphore  dans  un  baHon  plein  d'oxygène,  faites 
communiquer  le  ballon  avec  une  machine  pneumatique,  et  vous 
verrez,  si  vous  êtes  dans  l'obscurité,  qu'après  quelques  coups  de 
piston  la  baguette  deviendra  lumineuse.  Mais  ces  coups  de  piston 
n'ont  fait  que  raréfier  l'oxygène  :  donc  ce  gaz,  raréfié  par  une  di- 
minution de  pression  ou  par  son  mélange  avec  l'azote  (et  sans  doute 
avec  tout  autre  gaz  inerte  ) ,  produit  également  la  phosphorescence. 
Élève-t-on  la  température  au  delà  de  +  20°?  l'oxygène  non  raréfié 
se  combine  avec  le  phosphore  et  c'é^age  de  la  lumière. 

L'eau  dans  laquelle  a  séjourné  du  phosphore ,  présente  des 
phénomènes  qui  superficiellement  observés,  pourraient  faire  por- 
ter de  faux  jugements.  D'abord  elle  devient  acide ,  ce  qui  ne  doit 
pas  faire  conclure  que  le  phosphore  le  soit  lui-même.  Cette  acidité 
est  le  résultat  de  l'action  de  l'oxygène  dissous  dans  l'eau,  car 
l'oxydation  lente  du  phosphore,  quel  que  soit  le  milieu  où  elle  s'ef- 
fectue ,  produit  un  acide  soluble ,  ainsi  que  nous  le  verrons  plus 
tard.  Une  autre  particularité  de  l'eau  qui  a  été  en  contact  avec 
le  phosphore  est  de  laisser  échapper  des  éclairs,  lorsqu'on 
l'agite  dans  l'air  ;  éclairs  qui  ne  sont  visibles  que  dans  l'obscurité. 
Cette  propriété  pourrait  faire  croire  à  la  solubilité  du  phosphore, 
mais  elle  est  due  à  une  multitude  de  petites  parcelles  de  cette  sub- 
stance qui  suspendues  dans  le  liquide  se  combinent  par  l'agitation 
avec  l'oxygène  de  l'air  :  l'eau  n'aurait  pas  cette  propriété  si  on 
i.  10 
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l'avait  toujours  conservée  dans  un  vase  imperméable  à  la  lumière , 
parce  que  dans  ce  cas  la  surface  du  phosphore  ne  se  serait  pas 
désagrégée ,  et  n'aurait  pas  abandonné  au  liquide  cette  espèce  de 
poussière  qui  produit  le  phénomène.  La  Lumière  exerce  donc  une 
action  spéciale  sur  le  phosphore,  et  de  plus,  les  effets  de  celte 
action  varient  selon  que  la  lumière  est  directe  ou  diffuse  ,  fait  qui 
mérite  de  notre  part  une  attention  particulière. 

Lorsque  le  phosphore  est  conservé  dans  des  vases  en  verre  ex- 
posés à  la  lumière  diffuse,  il  semble  devenir  opaque  parce  que  sa 
surface  se  recouvre  d'un  enduit  pulvérulent  formé  par  des  parcelles 
opaques  elles-mêmes  :  suivant  M.  Henri  Rose,  cette  poussière  n'est 
autre  chose  que  du  phosphore  excessivement  divisé  :  mais  il  en 
arrive  tout  autrement  du  phosphore  qui  a  subi  longtemps  l'action 
de  la  lumière  solaire;  alors  sa  surface  devient  rouge  cramoisi,  et 
ses  caractères  chimiques  se  modifient  de  telle  sorte  qu'on  ne  peut 
plus  les  reconnaître.  La  matière  rouge  qui  se  forme  dans  cette  con- 
joncture, et  se  détache  avec  assez  de  facilité  par  l'agitation,  est 
mélangée  avec  du  phosphore  opaque.  Le  sulfure  de  carbone  qui 
dissout  seulement  ce  dernier,  est  un  excellent  moyen  pour  iso- 
ler l'autre  ;  elle  sera  tout  à  fait  pure  après  qu'elle  aura  été  suc- 
cessivement lavée,  avec  une  dissolution  de  potasse  ayant  une 
densité  de  4,3,  avec  de  l'eau,  avec  de  l'acide  azotique  très- 
faible,  et  encore  avec  de  l'eau.  Ainsi  purifiée,  cette  substance 
a  des  caractères  tout  à  fait  différents  de  ceux  du  phosphore ,  et 
pour  que  vous  saisissiez  mieux  leur  différence ,  je  vais  les  inscrire 
au  tableau  en  regard  de  ceux  du  phosphore  normal  même  : 

Caractères  du  phosphore  modifiés  par  la  „        ., 

.....  r  Caractères  du  phosphore  normal, 

lumière  directe. 

Ronge  écarlate Incolore. 

Amorphe Dodécaèdre  rhomboïdal. 

Densité  =  1,96 Densité  =  1,77. 

Très-peu  soluble  dans  l'essence  de  téré-  Soluble  dans  le  sulfure  de  carbone  et  dans 
benthine,  et  insoluble  dans  tous  les  beaucoup  de  liquides  riches  en  hydro- 
autres liquides gène. 

Inaltérable  à  l'air  et  non  phosphorescent.  Altérable  à  l'air  et  phosphorescent. 

Inflammable  à  -f-  260° Inflammable  environ  à  -j-  60. 

Chauffé  à  -f  26(X>et  à  l'abri  de  l'oxy-  Boutà  +  290o. 
gène  il  repasse  à  l'état  de  phosphore 

normal 

Se  combine  avec  le  soufre  à  -\-  230°. ...  Se  combine  avec  le  soufre  à  -|-  112°. 

Se  combine  avec  le  chlore  sans  dégage-  Se  combine  avec  le  chlore  en  dégageant 

ment  de  lumière de  la  lumière. 

Vous  voyez,  Messieurs,  combien  est  remarquable  dans  ses  effets, 
l'action  de  la  lumière  directe  sur  le  phosphore  :  elle  lui  fait  subir 
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une  modification  moléculaire  tellement  profonde  qu'elle  le  rend 
méconnaissable.  Suivant  M.  Schroetter,  une  température  com- 
prise entre  +  240°  à  +  250°  et  soutenue  pendant  50  à  60  heures, 
produit  sur  lui  le  même  effet  que  la  lumière  solaire.  Ainsi  donc, 
le  phosphore  présente  un  exemple  remarquable  d'un  corps  sus- 
ceptible de  nombreux  états  moléculaires  différents  :  tandis  que 
le  soufre  solide  n'en  offre  que  deux  permanents ,  il  en  présente 
au  moins  quatre  : 

lo  L'état  cristallin. 

2o  L'état  noir  (par  la  trempe). 

3©  L'état  opaque  et  incolore  (lumière  diffuse). 

4o  L'état  opaque  et  ronge  (lamière  directe  ou  température  élevée). 

Quatre  au  moins ,  ai-je  dit,  car  il  est  possible  qu'il  y  ait  une 
différence  entre  celui  qui  est  cristallisé,  et  le  vitreux  tel  que  nous 
le  connaissons  dans  le  commerce. 

Le  phosphore  contracte  directement  des  combinaisons  définies 
avec  une  grande  partie  des  corps  simples  connus.  11  ne  se  com- 
bine toutefois  avec  l'hydrogène  que  lorsque  ce  gaz  est  à  l'état 
naissant.  On  profite  de  cette  propriété  pour  le  distiller,  en  évitant 
tout  danger.  En  effet,  le  phosphore  ne  pouvant  bouillir  qu'à 
+  290°,  et  s'enflammant  environ  à  +  60»,  brûlerait  dans  l'appa- 
reil distillatoire  si  celui-ci  était  rempli  d'air  :  il  pourrait  arriver 
alors  des  accidents  d'autant  plus  à  craindre  que  les  brûlures  pro- 
duites par  le  phosphore ,  sont  non-seulement  très- douloureuses , 
mais  très-difficiles  à  guérir.  Il  ne  peut  y  avoir  de  danger,  si  Ton 
fait  la  distillation  dans  des  appareils  toujours  remplis  d'hydro- 
gène, et  n'ayant  de  contact  avec  l'air  que  par  une  ouverture 
capillaire. 

Le  phosphore  joue ,  dans  l'économie ,  un  rôle  qui  n'est  pas 
moins  important  que  celui  du  soufre  et  du  chlore.  Il  y  a  peu  de 
végétaux  dont  les  cendres  ne  contiennent  de  phosphore  sous 
forme  saline  :  les  céréales,  par  exemple,  ne  pourraient  prospérer 
dans  un  terrain  très-pauvre  en  combinaisons  phosphatées.  La 
charpente  osseuse  des  animaux  en  contient  près  du  huitième; 
on  en  trouve  aussi  dans  la  substance  cérébrale  et  dans  les  nerfs, 
associé  à  de  la  matière  organique.  Cette  profusion  de  phosphore 
dans  l'économie  vivante ,  implique  que  la  nature  brute  doit  en 
être  abondamment  pourvue.  Dans  l'Estramadure,  par  exemple,  on 
en  trouve  des  masses  immenses  sous  forme  de  phosphate  de  chaux  : 
ce  qu'il  y  a  de  plus  remarquable,  c'est  qu'on  en  trouve  dans 
la  plus  grande  partie  des  roches.  Depuis  quelques  années  la  con- 
sommation du  phosphore  élémentaire  a  pris  un  certain  dévelop- 
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pement.  La  fabrication  des  allumettes  que  l'on  appelle  chimiques  ■ , 
en  absorbe  à  elle  seule  30,000  kilogrammes  par  an  :  aussi  ne  re- 
vient-il aujourd'hui  qu'à  8  francs  le  kilogramme ,  prix  bien  diffé- 
rent de  celui  qu'il  coûtait  il  y  a  un  siècle ,  alors  qu'on  le  vendait 
au  poids  de  l'or.  En  dehors  de  cette  application ,  aucune  autre 
n'est  assez  importante  pour  exercer  une  influence  sur  sa  produc- 
tion :  on  ne  l'emploie  qu'en  petite  quantité  dans  les  laboratoires1. 
De  tous  les  métalloïdes,  le  phosphore  seul  se  combine  directe- 
ment avec  l'oxygène  sous  l'influence  de  l'air  et  à  froid,  pour  former 
un  composé  acide.  En  effet,  le  soufre  et  le  sélénium  ne  s'acidi- 
fient qu'à  une  température  élevée  ;  ce  n'est  qu'à  l'état  naissant  que 
l'oxygène  se  combine  avec  le  chlore,  avec  le  brome  et  avec  l'iode, 
pour  former  des  acides.  Les  autres  métalloïdes  qui  nous  restent  à 
étudier,  se  combinent  directement  avec  l'oxygène ,  mais  seule- 
ment à  chaud,  excepté  l'arsenic  ;  mais  le  produit  de  son  oxyda- 
tion à  froid  ne  paraît  pas  être  de  nature  acide.  Les  combinaisons 
oxygénées  du  phosphore,  sont  nombreuses,  ainsi  que  vous  le  voyez 
par  le  tableau  ci-joint  : 

1  o  Acide  phosphorique  anhydre P  h  0* 

2o  Acide  métaphosphorique PhO5, HO 

3°  Acide  pyrophosphorique Ph  0*,  2H  0 

4o  Acide  phosphorique  ordinaire.. ...  PhO\  3HO 

5o  Acide  phosphoreux PhO\  3  HO 

60  Acide  hypophosphoreux PhO,  3  HO 

7©  Oxyde  de  phosphore Ph2  0. 

Nous  n'avons  à  nous  occuper  spécialement  que  de  l'acide  phos- 
phorique ordinaire,  qui  donne  les  phosphates  les  plus  connus ,  et 
représente  pour  ainsi  dire  la  forme  normale  sous  laquelle  se 
trouve  le  plus  souvent  le  phosphore  dans  la  nature.  Mais  comme 
l'histoire  de  cet  acide  implique  celle  de  quatre  autres  acides ,  les 
deux  derniers  termes  de  la  série  seulement  échapperont  tout  à  fait 
à  notre  attention.  Nous  avons  déjà  vu  que  toutes  les  fois  que  le  phos- 
phore brûle  avec  flamme,  il  produit  des  fumées  blanches  formées 
par  une  espèce  de  neige  :  cette  matière  est  l'acide  phosphorique 

1 .  Ce  sont  des  allumettes  ordinaires ,  dont  l'extrémité  soufrée  a  été  plongée  dans 
une  pâte  rendue  combustible  par  le  phosphore.  La  composition  de  la  pâte  Tarie 
considérablement;  la  plus  employée,  celle  qui  sert  pour  faire  les  allumettes  chi- 
miques non  détonantes,  dites  allemandes f  est  formée  de  salpêtre  raffiné  10  parties, 
phosphore  4,  gélatine  ou  gomme  6 ,  minium  ou  ocre  3 ,  smalt  ou  bleu  de  Prusse  2. 
Quelques  fabricants  ajoutent  un  peu  de  chlorate  de  potasse.  On  fait  aussi  une  pâte 
beaucoup  plus  simple,  et  qui  est  composée  de  phosphore,  de  gomme,  de  Terre 
pilé  et  de  bleu  de  Prusse. 

2.  Depuis  quelques  années,  on  débite,  sous  le  nom  de  mort  aux  rats,  une  pâte 
préparée  avec  de  la  farine,  de  l'axonge,  et  du  phosphore. 
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anhydre.  Ce  produit  éUot  aussi  précieux  que  commode  pour  les 
chimistes ,  nous  dirons  brièvement  comment  on  en  prépare  de 
grandes  quantités.  Au  col  d'un  ballon  B  à  trois  tubulures  (6g.  48) , 


on  ajoute  un  tube  a  portant  à  son  extrémité  une  capsule  c  soute- 
nue par  un  gros  fil  en  platine.  Le  tube  T  est  rempli  de  chlorure 
de  calcium.  Le  flacon  S  qui  ne  renferme  que  de  l'air,  communique 
par  s  avec  B  et  par  t?  avec  un  appareil  aspirateur  quelconque. 
Lorsqu'on  veul  commencer  l'expérience,  on  détermine  au  moyen 
de  ce  dernier  appareil ,  qu'on  ne  voit  pas  sur  la  figure,  un  cou- 
rant d'air  ;  ensuite  par  le  iu.be  a  on  fait  tomber  dans  la  capsule  c 
un  morceau  de  phosphore  bien  essuyé  que  l'on  enflamme  au 
moyen  d'un  fil  de  fer  rouge  ;  on  introduira  facilement  ce  fil  par 
une  des  deux  tubulures  latérales.  Le  phosphore  brûle  aux  dépens 
de  l'air  du  ballon ,  air  sans  cesse  renouvelé  en  vertu  du  courant , 
et  qui  est  toujours  sec,  parce  qu'il  n'arrive  dans  le  ballon  B  qu'a- 
prés  avoir  traversé  le  tube  dessiccateur  T.  L'acide  phosphoriquo 
qui  se  forme ,  se  dépose,  sous  forme  de  neige,  au  fon.l  du  ballon  ; 
la  portion  entraînée  s'arréle  en  S  :  lorsque  le  premier  morceau  de 
phosphore  a  presque  disparu,  on  en  introduit  un  second  par  le 
même  tube  a  qui  pendant  la  combustion,  reste  fermé  avec  un  bou- 
chon en  liège  o  :  dès  que  l'expérience  est  terminée ,  on  dégage  les 
tubulures  du  ballon  B  des  pièces  qui  leur  sont  ajustées  ;  on  agite 
i.  40. 
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le  ballon  pour  ramasser  l'acide  que  l'on  verse  rapidement  dans 
un  flacon  bien  sec  à  Large  ouverture  7  fermant  avec  un  bouchon 
en  verre  usé  à  l'émeri. 

L'acide  phosphorique  anhydre  est  très-déliquescent  ;  lorsqu'on 
en  verse  dans  l'eau,  il  y  fait  le  même  bruit  qu'y  produirait  un  fer 
rouge,  et  dégage  beaucoup  de  chaleur;  cependant  il  ne  s'y  dissout 
pas  immédiatement  :  on  le  voit  se  gonfler  et  devenir  transparent; 
ce  n'est  qu'au  bout  de  quelque  temps  que  sa  dissolution  devient 
complète.  C'est  que  l'acide  anhydre  parait  former  d'abord  avec 
l'eau  un  véritable  hydrate  peu  soluble  et  en  même  temps  peu 
permanent,  car  à  la  longue  il  se  détruit  et  la  dissolution  a  lieu. 
L'acide  anhydre,  une  fois  dissous  dans  l'eau,  n'est  plus  anhydre, 
dans  ce  sens  qu'il  s'en  est  assimilé  les  éléments  pour  ne  plus  les 
abandonner  désormais  qu'en  les  échangeant  contre  une  base  :  en 
effet ,  qu'on  évapore  sa  dissolution  et  qu'on  chauffe  fortement  le 
résidu  dans  une  capsule  en  platine ,  on  obtiendra  une  masse 
vitreuse,  qu'une  température  extrêmement  élevée  pourra  même 
volatiliser;  si  on  l'analyse,  on  trouvera  qu'elle  contient  H, M  0/0 
d'eau,  ce  qui  correspond  à  un  équivalent.  L'acide  anhydre  PhO* 
devient  donc ,  par  son  contact  avec  l'eau,  Ph  0*,  H  0. 

Nous  allons  voir  maintenant  ce  nouvel  acide  subir  une  transfor- 
mation remarquable  ;  mais  d'abord  ,  et  afin  de  pouvoir  suivre  pas 
à  pas  les  principales  phases  de  cette  métamorphose,  nous  devons 
nous  attacher  à  connaître  quelques-unes  de  ses  réactions  les  plus 
caractéristiques  ; 

L'acide  Ph  0*,  H  0,  que,  pour  nous  conformer  au  langage  ordi- 
naire, nous  appellerons  acide  monohydraté,  ou  acide  métaphos- 
phorique,  précipite  en  blanc  la  dissolution  d'albumine  et  celle 
d'azotate  d'argent.  Ce  sont  là  deux  caractères  bien  tranchés.  Si , 
pendant  quinze  à  vingt  minutes,  l'on  fait  bouillir  un  peu  de  sa 
dissolution  aqueuse,  on  trouve  qu'elle  perd  la  propriété  de  préci- 
piter l'albumine  et  conserve  celle  de  précipiter  l'azotate  d'argent. 
Cette  différence  tient  à  ce  que  l'acide  monohydraté  s'est  encore 
assimilé  les  éléments  d'un  nouvel  équivalent  d'eau,  en  sorte  que  sa 
composition  n'est  plus  représentée  par  Ph  0*,  H  0,  mais  bien  par 
Ph  0*,  2  H  0  :  par  suite  de  l'ébullition,  il  est  donc  devenu  acide 
bihydraté,  ou  acide  pyrophosphorique.&i  cet  acide  était  soumis  à 
son  tour  à  une  ébullition  beaucoup  plus  prolongée,  on  le  verrait 
perdre  la  propriété  de  précipiter  en  blanc  l'azotate  d'argent  et 
acquérir  celle  de  le  précipiter  en  jaune  :  c'est  que,  par  une  ébul- 
lition longtemps  prolongée,  l'acide  pyrophosphorique  ou  bihydraté 
s'assimile  encore  les  éléments  d'un  nouvel  équivalent  d'eau  et 
devient  tri-hydraté  ou  acide  phosphorique  ordinaire.    Dans 
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l'espace  de  quelques  heures,  on  peut  donc  montrer  les  trans- 
formations de  l'acide  phosphorique;  mais,  avec  beaucoup  de 
temps  et  par  un  procédé  d'une  extrême  simplicité,  on  peut  obte- 
nir les  produits  de  ces  transformations  sous  les  formes  qui  leur  sont 
propres.  L'acide  phosphorique  monohydraté  renferme  44, 44  0/0 
d'eau  ;  or,  si  on  le  met  sous  une  cloche  avec  une  quantité  d'eau 
égale  à  celle  qu'il  renferme  déjà,  il  se  convertit  peu  à  peu  en 
une  masse  cristalline,  tandis  que  l'eau  disparaît  complètement. 
Cette  masse  cristalline  n'est  autre  chose  que  de  l'acide  bihydraté. 
En  répétant  la  même  expérience,  mais  avec  le  double  d'eau,  on 
voit  encore  celle-ci  disparaître,  et  l'acide  monohydraté  ou  vitreux 
donne  des  cristaux  non  semblables  aux  précédents  et  qui  sont 
formés  par  de  l'acide  trihydraté.  Maintenant,  si  Ton  chauffe 
convenablement  ce  dernier  acide,  on  lui  fait  perdre  un  tiers  de 
son  eau  et  on  le  ramène  à  l'état  d'acide  bihydraté  :  celui-ci ,  par 
une  chaleur  encore  plus  intense,  sera  à  son  tour  ramené  à  l'état 
d'acide  monohydraté.  Résumons  : 

Le  phosphore,  par  sa  combinaison  directe  avec  l'oxygène,  de- 
vient acide  phosphorique  anhydre  Ph  O*. 

-L'acide  phosphorique  anhydre  devient ,  par  son  contact  immé- 
diat avec  l'eau,  acide  métaphosphorique  Ph  0*,  H  0 ,  caractérisé 
par  la  propriété  de  précipiter  en  blanc  la  dissolution  d'albumine 
et  l'azotate  d'argent. 

Cet  acide,  par  une  courte  ébullition  ou  par  un  assez  long  con- 
tact avec  l'eau,  devient  acide  pyrophosphorique  Ph  0*,  2  HO ,  qui 
ne  précipite  plus  l'albumine ,  mais  précipite  encore  l'azotate 
d'argent. 

L'acide  pyrophosphorique,  par  un  très-long  contact  avec  l'eau 
ou  par  une  ébullition  très-prolongée,  devient  acide  phosphorique 
ordinaire  PhO*,  3 HO,  reconnaissable  parce  qu'il  ne  précipite 
plus  en  blanc  l'azotate  d'argent ,  mais  bien  en  jaune. 

Par  l'action  successive  de  l'eau,  on  peut  prendre  pour  point  de 
départ  PhO*,  HO,  passer  par  PhO*,  3HO  et  arriver  à  PhO»,  3HO. 

Par  l'action  successive  et  croissante  de  la  chaleur,  on  peut 
prendre  pour  point  de  départ  Ph  0*,  3  H  0,  passer  par  Ph  0",  2  H  O 
et  arriver  à  PhO*,  HO. 

Si ,  dans  tous  ces  faits  (  qui  ont  tant  contribué  à  la  réputation 
scientifique  de  M.  Graham) ,  vous  ne  voyez  qu'un  simple  phéno- 
mène d'hydratation,  vous  n'y  trouverez  rien  de  remarquable,  car 
qu'y  a-t-il  de  plus  banal  en  chimie  que  d'hydrater  et  de  déshy- 
drater un  corps?  Mais  si,  dans  chaque  transformation,  vous  voyez 
une  nouvelle  constitution  moléculaire,  un  nouvel  acide  doué  de 
caractères  propres;  si,  dans  chaque  mutation,  vous  ne  voyez  pas 
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seulement  une  association  pure  et  simple  d'eau,  mais  bien  une 
assimilation  de  ses  éléments ,  alors  le  phénomène  devient  plein 
d'intérêt  :  il  ne  consiste  plus  en  une  légère  modification  opérée  sur 
la  même  substance,  mais  en  une  véritable  métamorphose,  en  une 
création  successive  de  nouvelles  individualités. 

Je  dois  insister  ici ,  Messieurs,  sur  la  nécessité  de  ne  pas  con- 
fondre l'hydratation  avec  l'assimilation  des  éléments  de  l'eau, 
et  d'autant  plus  que,  pour  me  conformer  au  langage  ordinaire, 
j'ai  qualifié  du  nom  d'hydrates  les  trois  acides  du  phosphore 
qui ,  effectivement ,  ne  sont  pas  hydratés.  Lorsque  l'eau  est  sim- 
plement associée  à  un  corps,  elle  n'en  change  pas  les  propriétés 
fondamentales.  Existe-t-il ,  en  effet,  une  différence  entre  les  pro- 
priétés chimiques  de  l'acide  sulfurique  ordinaire  (SO*,  HO)  et 
celles  de  l'acide  sulfurique  hydraté  (SO*,  HO  +  Àq)?  Aucune, 
car  les  réactions  sont  identiques  dans  les  deux  cas,  et  les  deux 
acides  se  combineront  toujours  avec  une  seule  molécule  d'une 
base  pour  former  un  seul  et  unique  sel.  Mais  que  de  différence 
entre  les  acides  métaphosphorique,  pyrophosphorique  et  phos- 
phorique  !  Le  premier  ne  peut  se  combiner  qu'avec  une  seule 
molécule  de  base,  le  second  qu'avec  deux,  le  troisième  qu'avec 
trois  ;  chaque  acide  donne  une  série  de  sels  différenciés  par  un 
ensemble  de  caractères  bien  tranchés,  si  bien  que  chacun  d'eux 
peut  être  formulé  de  manière  que  les  éléments  de  l'eau  y  soient 
confondus  avec  tous  les  autres  :  or,  aucun  chimiste  n'osera  formu- 
ler l'acide  sulfurique  hydraté  de  cette  manière-ci  :  SO*  H*,  si  nul 
ne  confond  l'eau  qu'une  légère  action  physique  peut  enlever , 
avec  l'eau  qui  n'obéit  qu'à  une  action  chimique.  Il  faut  que  l'on 
soit  tacitement  d'accord  sur  ce  point  :  à  savoir  que,  dans  les  com- 
posés, la  manière  d'être  de  l'eau  d'hydratation  n'est  pas  la  même 
que  celle  de  constitution  :  or,  l'eau  des  acides  du  phosphore  est 
dans  ce  dernier  cas,  puisqu'elle  ne  peut  être  enlevée  qu'en  chan- 
geant la  constitution  chimique  de  ces  acides. 

Il  me  semble  donc  démontré  que  les  trois  acides  du  phosphore, 
qui,  dans  la  série,  viennent  à  la  suite  de  l'acide  anhydre,  diffèrent 
essentiellement  entre  eux,  et  qu'on  ne  doit  pas  les  considérer 
comme  des  cas  spéciaux  d'hydratation.  Plus  tard  nous  verrons 
que  l'acide  phosphorique,  renfermant  les  éléments  de  trois  molé- 
cules d'eau,  est  celui  qui  est  le  plus  répandu  dans  les  composés 
ordinaires  ;  on  le  trouve  dans  les  phosphates  naturels,  et  il  peut 
être  considéré,  à  cause  de  son  abondance,  comme  représentant  le 
terme  le  plus  stable  de  la  série. 

Pour  préparer  l'acide  phosphorique,  on  ne  se  sert  pas  d'acide 
anhydre  :  ce  moyen  serait  trop  coûteux  :  on  distille  dans  une 
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cornue  communiquant  avec  un  ballon,  4  partie  de  phosphore 
et  43  parties  d'acide  azotique,  dont  la  densité  ne  doit  pas  être  su- 
périeure à  4 ,20  ;  lorsque  le  liquide  est  passé  à  moitié  dans  le 
récipient ,  on  le  remet  de  nouveau  dans  la  cornue  pour  le  distiller 
encore.  Cette  opération,  répétée  plusieurs  fois,  se  nomme  coho- 
dation;  elle  se  pratique  lorsque  Ton  doute  de  l'efficacité  d'une 
seule  distillation.  Il  reste  dans  la  cornue  une  espèce  de  sirop  qui 
est  un  mélange  d'acide  phosphorique  et  nitrique  ;  pour  expulser 
ce  dernier,  on  introduit  le  sirop  dans  une  capsule  en  platine,  où 
on  le  chauffe  jusqu'à  ce  qu'il  dégage  des  fumées  blanches  ;  par 
le  refroidissement ,  il  se  solidifie  et  prend  l'aspect  vitreux.  Dans 
cet  état ,  il  ne  contient  que  les  éléments  d'une  molécule  d'eau  :  il 
est  donc  acide  métaphosphorique.  Vous  savez  comment  on  par- 
vient à  le  transformer  en  acide  phosphorique  ordinaire.  Le  réactif 
de  cet  acide,  lorsqu'il  est  à  l'état  de  sel,  est  l'azotate  d'argent 
qui  donne  un  précipité  de  phosphate  d'argent  de  couleur  jaune. 
Quand  il  s'agit  d'en  découvrir  des  traces,  le  meilleur  réactif  est  le 
molybdate  d'ammoniaque  '. 

Nous  savons  que  le  phosphore  abandonné  à  l'air  s'oxyde  lente- 
ment ,  en  sorte  qu'il  disparaît  au  bout  d'un  certain  laps  de  temps. 
A  sa  place,  on  trouve  un  liquide  acide,  produit  de  sa  combustion 
dissous  dans  l'eau  atmosphérique.  On  peut  se  procurer  cet  acide 
en  introduisant  une  baguett  de  phosphore  dans  un  tube  en  verre 
dont  une  extrémité  est  effilée  :  à  mesure  que  le  phosphore  s'oxyde, 
il  se  liquéfie,  et  le  liquide  s'écoule  par  la  pointe  effilée  du  tube.  En 
mettant  plusieurs  de  ces  tubes  dans  un  entonnoir,  et  celui-ci  sur  un 
bocal,  on  pourra  s'en  procurer  en  grande  abondance.  L'acidité  lui 
est  communiquée  par  la  présence  de  l'acide  phosphoreux.  Ainsi, 
le  phosphore ,  par  une  oxydation  vive ,  produit  de  l'acide  phos- 
phorique ;  par  une  oxydation  lente ,  il  produit  de  l'acide  phospho- 
reux ;  mais  comme  ce  dernier  acide  passe  peu  à  peu,  en  vertu  de 
Faction  de  l'air,  à  l'état  d'acide  phosphorique ,  il  en  résulte  que  le 
liquide  provenant  de  la  combustion  lente  du  phosphore  est  un 
mélange  des  deux  acides  :  acide  phosphatique. 

Le  moyen  le  plus  expéditif  d'avoir  Y  acide  phosphoreux  pur, 
consiste  à  décomposer  par  l'eau  le  protochlorure  de  phosphore 
Ph  Cl5  :  il  se  forme  de  l'acide  phosphoreux  et  de  l'acide  chlor- 
hydrique ,  grâce  à  la  réaction  exprimée  par  cette  équation  : 

Ph  Cl»  +  3HO  =  Ph  Os  +  3  HC1 

i .  On  en  verse  sur  la  dissolution  renfermant  des  traces  de  phosphate  :  il  se  forme 
an  dépôt  que  Ton  fait  disparaître  en  ajoutant  de  l'acide  azotique.  On  voit  alors  la 
liqueur  se  troubler  et  déposer  un  précipité  jaune,  modiflcation  particulière  de  l'acide 
molybdiqne.  {Svanberg,  et  Slruve.) 
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On  expulse  l'acide  chlorhydrique  en  évaporant  la  dissolution 
jusqu'à  ce  que  le  liquide  ait  pris  la  consistance  sirupeuse.  Si  l'on 
place  ensuite  le  liquide  ainsi  concentré  sous  le  récipient  de  la 
machine  pneumatique,  il  se  prendra  en  une  masse  cristalline.  Ces 
cristaux  sont  de  Y  acide  phosphoreux  normal,  dont  la  composition 
est  représentée  par  la  formule  Ph  0*,3  H  0.  Cette  formule,  d'après 
la  règle  que  nous  nous  sommes  imposée ,  doit  exprimer  un  acide 
contenant  les  éléments  de  trois  molécules  d'eau  pouvant  être  rem- 
placées par  trois  molécules  d'une  base  proprement  dite.  Sous  ce 
rapport,  l'acide  phosphoreux  semblerait  avoir  beaucoup  d'analogie 
avec  l'acide  phosphorique.  Il  n'en  est  rien,  cependant.  M.  Wurtz  a 
démontré  par  un  grand  nombre  d'analyses,  que  les  phosphites  ne 
contiennent  jamais  que  deux  molécules  de  base,  et  en  même  temps 
les  éléments  d'un  équivalent  d'eau,  qu'on  ne  saurait  séparer  sans 
décomposer  le  sel  lui-même  ;  de  sorte  que  l'acide  phosphoreux, 
semble  contenir  les  éléments  de  l'eau  distribués  de  manière 
qu'une  partie  seule  peut  être  remplacée  sans  que  l'autre  joue  un 
rôle  hydratant.  Or,  ce  chimiste  ayant  fait  une  observation  ana- 
logue, à  l'égard  de  Y  acide  hypophosphoreux,  en  a  conclu  que  ces 
deux  acides  devaient  être  considérés  comme  doués  d'une  constitu- 
tion toute  différente  de  celle  des  acide*  minéraux  ordinaires.  Sup- 
posons que  l'hydrogène  qui  fait  partie  constituante  de  ces  dernières 
combinaisons  puisse  être  remplacé  par  un  métal,  et  formulons  d'une 
manière  empyrique  '  quelques  acides  minéraux,  en  ayant  le  soin 
d'y  mettre  en  regard  la  formule  empyrique  de  leurs  sels  neutres  ; 
nous  verrons  que  ceux-ci  diffèrent  des  acides  ,  parce  qu'ils  ren- 
ferment un  métal  (que  nous  exprimerons  par  M),  à  la  place  de 
l'hydrogène  : 

Acide  sulfurique  ordinaire  =  SHOf ....  SMCM  =  Sulfates  neutres. 
Acide  pyrophosphorique. .  =  PhH207 . .  PhM20'  =  Pyrophosphates  neutres. 

Acide  azotique =  AzHO6 . . .  AzMO6  =  Azotates. 

Etc.,  etc. 

Vous  voyez,  Messieurs,  que  dans  les  sels  neutres  minéraux 
non  hydratés,  on  ne  voit  jamais  d'hydrogène  :  or,  il  n'en  est  pas 
de  même  des  phosphites  et  des  hypo phosphites ,  ainsi  que  leurs 
formules  empyriques  *  le  démontrent. 

Ph  H  M9  0e  =  Phosphites  neutres. 
Ph  H*  MO4    =  Hypophosphites  neutres. 

i.  Par  formule  empyrique  on  entend  une  formule  qui  indique  les  éléments  qui 
constituent  un  corps,  abstraction  faite  de  leur  prédisposition.  Les  formules  empy- 
riques sont  aussi  appelées  formules  brutes. 
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C'est  pourquoi  M.  Wurtz  représente  les  deux  acides  inférieurs 
du  phosphore  par  les  formules  rationnelles  suivantes  *  : 

Ph  HO4,  2H0  =  Acide  phosphoreux. 
PhH*03,  HO  =  Acide  hypophosphoreux. 

L'acide  phosphoreux  est  donc  un  acide  à  deux  molécules  d'eau 
basique,  et  l' hypophosphoreux  un  acide  à  une  seulement.  Enfin , 
on  pourrait  supposer  que  le  premier  est  de  l'acide  pyrophospho- 
rique  dans  lequel  une  molécule  d'oxygène  est  remplacée  par  une 
d'hydrogène,  et  que  le  second  est  de  l'acide  métaphosphorique, 
dans  lequel  deux  molécules  d'hydrogène  en  remplacent  deux 
d'oxygène.  En  effet  : 

Ph08,2H0  PhH04,2HO 

Acide  pyrophosphorique «Acide  phosphoreux. 

PhO»,HO  PhHaOs,HO 

Acide  métaphosphorique • .  «Acide  hypophosphoreux. 

J'ai  voulu  vous  entretenir  de  cette  théorie ,  pour  vous  donner 
un  premier  exemple  de  ce  que  l'on  appelle  les  spéculations  des 
chimistes,  spéculations  souvent  utiles,  quoi  qu'on  en  dise,  ne 
fût-ce  que  pour  diriger  l'esprit  dans  les  recherches  compliquées 
où  il  s'égarerait  aisément  sans  le  fil  conducteur  que  l'on  appelle 
théorie. 

L'acide  phosphoreux  se  décompose  sous  l'influence  de  la  cha- 
leur, en  acide  phosphorique  et  en  hydrogène  phosphore.  Les  élé- 
ments de  l'eau  prennent  part  à  cette  réaction  qui  peut  être  repré- 
sentée par  cette  équation  :  • 

4  Ph  Os,  3  HO  =  3  Ph  0*  +  Ph  H3 

Elle  n'exprime  pas  cependant  la  réaction  réelle ,  car  avec  l'hy- 
drogène phosphore,  se  dégage  aussi  de  l'hydrogène  libre.  Une 
expérience  très-simple  fait  voir  combien  l'acide  phosphoreux 
passe  aisément  à  l'état  d'acide  phosphorique.  Si  l'on  mêle  deux 
dissolutions,  l'une  d'acide  sulfureux,  l'autre  d'acide  phosphoreux, 
on  verra  le  mélange  se  troubler  et  devenir  laiteux,  (le  trouble 
est  occasionné  par  du  soufre,  ce  qui  prouve  que  l'acide  sulfureux 
est  réduit  ;  et  comme  l'oxygène  ne  se  dégage  pas,  il  se  forme  de 

i .  La  formelle  rationnelle  est  l'oppose  de  la  formule  empyrique.  Elle  impliqne 
toojonrs  l'idée  d'une  prédisposition,  on  d'un  arrangement  particulier  dans  les  élé- 
ment* du  corps  qu'elle  représente.  Qn  l! agnelle  aussi  formule  théorique. 


480  CHIMIE    ÉLÉMENTAIRE. 

l'acide  phosphorique.  Cette  réaction  est  un  moyen  excellent  pour 
découvrir  la  présence  de  l'acide  phosphoreux  dans  l'acide  phos- 
phorique des  pharmaciens  :  il  importe  d'autant  plus  de  connaître 
ce  moyen  que  le  premier  de  ces  deux  acides  exerce  une  action 
très-énergique  sur  l'économie  animale,  tandis  que  le  second  est 
d'une  innocuité  reconnue. 

MM.  Woëhler  et  Frerichs  ont  constaté  qu'un  demi-gramme 
d'acide  phosphoreux  suffît  pour  tuer  un  chien  en  une  heure. 

On  obtient  l'acide  phosphoreux  à  l'état  anhydre ,  si  l'on  chauffe 
légèrement  du  phosphore  renfermé  dans  un  tube  de  verre  effilé 
par  où  passe  un  faible  courant  d'air.  L'acide  anhydre  va  se  con- 
denser dans  la  partie  froide  du  tube  sous  forme  d'un  sublimé  pul- 
vérulent. H  est  blanc,  solide,  volatil,  soluble  et  facilement  inflam- 
mable. 

En  résumé,  les  propriétés  les  plus  saillantes  de  l'acide  phos- 
phoreux ordinaire,  sont  :  de  ne  pouvoir  changer  tout  son  hydrogène 
contre  un  métal  ;  d'être  un  puissant  réducteur ,  avide  par  consé- 
quent d'oxygène  ;  d'être  décomposable  par  la  chaleur  en  acide 
phosphorique  et  en  hydrogène  phosphore  ;  d'exercer,  enfin,  une 
action  toxique  sur  l'économie  animale. 

Le  phosphore  contraste  singulièrement  avec  les  corps  élémen- 
taires qui  constituent  le  groupe  dont  le  chlore  est  le  type  :  tandis 
que  ce  dernier  et  tous  ses  congénères  ne  peuvent  faire  qu'un  seul 
composé  avec  l'hydrogène ,  le  phosphore  en  fait  trois.  Les  notions 
exactes  que  l'on  en  possède  aujourd'hui  sont  dues  en  grande  partie 
aux  travaux  de  M.  Paul  Thénard  ;  comme  ces  composés  n'offrent 
aucun  intérêt  pratique ,  je  serai  très-bref  dans  l'exposé  de  leur 
histoire.  % 

Lorsqu'on  fait  bouillir  des  fragments  de  phosphore  dans  une 
dissolution  concentrée  de  potasse,  il  se  dégage  un  gaz  qui  a 
la  singulière  propriété  de  s'enflammer  dans  l'air  avec  beaucoup 
d'éclat  et  de  produire,  si  l'air  est  tranquille ,  une  couronne  de 
fumée  blanche  qui  s'élargit  à  mesure  qu'elle  monte.  Ce  gaz  est  ce 
que  l'on  appelle  hydrogêne  phosphore  inflammable  :  c'est  un 
mélange  d'hydrogène  et  de  deux  combinaisons  de  ce  gaz  avec  le 
phosphore  ;  l'une  d'elles  (  PhHs  )  y  est  abondante,  l'autre  (Ph  H2) 
s'y  trouve  en  faible  proportion,  mais  comme  elle  est  inflammable 
au  contact  de  l'air,  elle  communique  cette  propriété  à  toute  la 
masse.  On  s'assure  que  le  gaz  préparé  par  ce  procédé  est  un 
mélange  en  lui  faisant  traverser  un  tube  très-refroidi  ;  il  y  dépose 
un  liquide  qui  s'enflamme  au  contact  de  l'air.  Le  gaz  qui  passe 
outre,  a  perdu  cette  propriété  ;  et  mis  en  contact  avec  une  disso- 
lution de  sulfate  de  cuivre,  il  diminue  considérablement  de  volume  : 
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Le  résidu  est  de  l'hydrogène H 

La  portion  absorbée  par  le  sel  de  cuivre  est  l'hy- 
drogène phosphore  non  inflammable Ph  H* 

Le  liquide  condensé  par  le  froid  est  l'hydrogène 
phosphore  inflammable PhH* 

Pour  éviter  toute  confusion  et  faciliter  en  même  temps  le  lan- 
gage, j'appellerai  désormais  hydrogène  phosphore  la  combinai- 
son gazeuse ,  et  hydrure  de  phosphore  liquide  celle  qui  a  la 
propriété  spéciale  de  s'enflammer  au  contact  de  l'air. 

L'hydrure  de  phosphore  liquide  est  très-instable  ;  il  suffît  qu'il 
reste  exposé  à  la  lumière,  pour  qu'il  se  décompose  en  gaz  hydro- 
gène phosphore  PhH*  et  en  hydrure  de  phosphore  solide  Ph*H. 
Cette  décomposition  spontanée  est  très-bien  expliquée  par  l'équa- 
tion suivante. 


s 


ôPhH^Ph^H  +  aPhH 

L'instabilité  dont  nous  venons  de  parler  rend  compte  pourquoi 
l'hydrogène  phosphore  ordinaire  ne  conserve  pas  longtemps  la 
propriété  de  s'enflammer  :  en  effet,  il  la  perd  au  bout  de  quelque 
temps,  s'il  est  conservé  à  la  lumière  diffuse ,  et  presque  instanta- 
nément s'il  est  exposé  à  la  lumière  directe  du  soleil  :  dans  les 
deux  cas ,  on  observe  que  les  parois  intérieures  de  l'éprouvette 
se  recouvrent  d'un  enduit  jaunâtre  qui  est  précisément  l'hy- 
drure solide  de  phosphore  Ph*  H.  L'hydrogène  phosphore  ordinaire 
perd  la  propriété  de  s'enflammer  toutes  les  fois  qu'une  cause  quel- 
conque décompose  l'hydrure  liquide  qu'il  renferme ,  mais  il  l'ac- 
quiert de  nouveau  s'il  est  mis  en  contact  avec  une  substance 
capable  de  reproduire  ce  même  hydrure  liquide  ;  par  exemple , 
avec  de  l'essence  de  térébenthine,  vous  ôterez  à  l'hydrogène 
phosphore  ordinaire  son  inflammabilité,  vous  la  lui  rendrez  au 
moyen  d'un  peu  de  bioxyde  d'azote  :  le  premier  réactif  décom- 
pose l'hydrure  liquide,  le  second  le  régénère.  Il  y  a  donc  trois 
combinaisons  de  l'hydrogène  avec  le  phosphore  : 

4rePhaH  combinaison  solide. 
V  Ph  H*        id.  liquide. 

3*  Ph  Hs        id.  gazeuse. 

Nous  nous  bornerons  à  étudier  le  procédé  de  préparation  de 
la  dernière  ;  des  trois ,  elle  est  la  seule  qui  nous  intéresse,  à 
cause  de  son  analogie  avec  un  corps  fort  important  que  nous 
allons  connaître  dans  cette  séance  même. 

i.  M 
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Si  Ton  fait  arriver  de  la  vapeur  de  phosphore  sur  de  la  chaux 
portée  à  une  haute  température ,  on  obtient  une  combinaison  de 
phosphore  et  de  calcium  connue  sous  le  nom  de  phosphure  de 
calcium ,  Ca*Ph.  Cette  substance  se  décompose  par  son  contact 
avec  l'eau,  et  produit  à  peu  près  le  même  mélange  inflammable 
que  le  phosphore  bouilli  avec  la  potasse  ;  mais  si  au  lieu  d'eau 
on  se  sert  d'acide  chlorhydrique  pour  la  décomposer ,  on  n'ob- 
tient que  du  gaz  hydrogène  phosphore  pur  ;  c'est  que  l'acide 
chlorhydrique  non-seulement  décompose  l'hydrure  liquide  de 
phosphore,  mais  empêche  que  la  chaux  en  excès  ne  réagisse  sur 
cet  hydrure  et  ne  le  transforme  en  hydrogène  et  en  acide  hypo- 
phosphoreux.  Voici  les  phénomènes  qui  dans  ce  procédé  accom- 
pagnent la  formation  de  l'hydrogène  phosphore  pur. 

\™  phase.  Ca*Ph  +  2ClH  =  2CaCl  +  PhH* 

Phosphure  Hydrure 

de  calcium.  liquide. 

V  phase.  5  Ph  H*  +  Acide  chlorhydrique  =  3  Ph  H5  +  Pha  H 

Hydrure  Hydrogène       Hydrure 

liquide.  phosphore.        solide. 

En  effet,  en  même  temps  que  le  gaz  hydrogène  phosphore  se 
dégage,  l'hydrure  solide  se  dépose.  L'opération  est  très-simple  :  on 
fait  tomber  des  fragments  de  phosphure  de  calcium  dans  un  fla- 
con à  deux  tubulures,  contenant  de  l'acide  chlorhydrique  ;  à  l'une 
d'elles  est  adapté  un  tube  abducteur,  à  l'autre  un  tube  assez 
large  pour  laisser  un  libre  passage  aux  fragments  de  phosphore  ; 
l'extrémité  de  ce  dernier  tube  doit  plonger  dans  l'acide  chlor- 
hydrique. On  commence  l'expérience ,  en  expulsant  l'air  de  l'ap- 
pareil au  moyen  d'un  courant  d'acide  carbonique. 

Le  gaz  hydrogène  phosphore  pur  est  incolore ,  fétide ,  à  peine 
soluble  dans  l'eau  :  sa  densité  est  de  4 ,1 84  :  ce  qui  correspond  à  : 

4  i  densité  de  l'hydrogène  =  0,403 
J  densité  de  vapeur  de 
phosphore 4,084 

4,484 

D'un  autre  côté ,  l'analyse  de  l'hydrogène  phosphore  démontre 
que  4  00  parties  de  ce  gaz  renferment  : 

Hydrogène.  .  .      8,57 
Phosphore.    .  .     91,43 

ToÔ7oÔ 
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Or,  si  Ton  en  calcule  la  composition  par  équivalents  d'après  celui 
du  phosphore,  qui  est  400  ',  on  trouve  qu'il  est  composé  de  : 

4  :  équi  :  de  phosphore 
3  :  équi  :  d'hydrogène 

En  effet  91,43  :  400  :  8,57  :  :  x. 

D'où  :  x  =  37,50  =  3  éq  :  d'hydrogène. 

L'équivalent  de  l'hydrogène  phosphore  est  donc  représenté  par 
4  volumes  formés  par  6  volumes  d'hydrogène  et  par  4  volume  de 
vapeur  de  phosphore. 

La  dissolution  de  sulfate  de  cuivre,  absorbe  l'hydrogène  phos- 
phore, et  offre  un  moyen  de  le  séparer  des  autres  gaz  ;  l'hydro- 
gène phosphore  se  combine  avec  les  acides  sulfurique  et  iodhy- 
drique,  propriété  qui  le  distingue  nettement  des  combinaisons 
hydrogénées  gazeuses  que  nous  connaissons,  celles-ci  ayant  les 
caractères  de  l'acidité.  Ainsi,  les  gaz  sulfhydrique,  chlorhydrique 
et  leurs  congénères  se  comportent  comme  des  acides,  et  l'hydro- 
gène phosphore  se  comporte  comme  une  base.  Cette  substance 
n'ayant  pas  d'applications  et  n'offrant  aucun  intérêt  spécial  sous 
le  rapport  de  ses  réactions,  nous  n'en  parlerons  pas  davantage. 

Le  phosphore  se  combine  encore  avec  le  soufre  et  le  chlore 
et  produit  avec  le  premier  beaucoup  de  composés  sans  impor- 
tance, et  deux  seulement  avec  le  second  :  ces  derniers  présen- 
tent de  l'intérêt  parce  que  leur  composition,  qui  correspond  à 
celle  des  acides  phosphorique  et  phosphoreux,  les  rend  propres  à 
la  préparation  de  ces  deux  acides. 

Lorsqu'on  fait  arriver  du  chlore  dans  une  atmosphère  de  vapeur 
de  phosphore,  on  obtient  le  protochlorure  de  phosphore,  qui 
est  un  liquide  dont  le  point  d'ébullition  est  à  +  78°,  dont  la  den- 
sité est  4 ,45,  celle  de  sa  vapeur  étant  4,742  ;  sa  composition,  expri- 
mée en  équivalents,  est  : 

Centièmes. 

4  éq  :  de  phosphore  =    400,0  =    23,43 
3  éq  :  de  chlore.  .  .  =  4329,6  =    76,87 

4  00,00 

Si ,  par  la  pensée,  on  remplace  dans  ce  composé  le  chlore  par 
de  l'oxygène,  on  a  l'acide  phosphoreux  :  c'est  ce  qui  arrive,  en 

\.  D'après  les  expériences  de  M.  Schrotter,  réuniraient  dn  phosphore  serait 
387,84,  <»t  d'après  M.  Jacquelain  372,875. 
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effet ,  lorsqu'on  le  met  en  contact  avec  de  l'eau.  Soumis  à  l'action 
prolongée  du  chlore,  il  en  absorbe  deux  équivalents  et  se  trans- 
forme en  perchlorure  de  phosphore,  corps  solide  dont  les  points 
d'ébullition  et  de  fusion  sont  vers  +  U8°  ;  ce  qui  fait  qu'il  parait 
passer  immédiatement  de  l'état  solide  à  l'état  gazeux.  Sa  composi- 
tion est  représentée  par  la  formule  Ph  Cl*  ;  l'eau  le  transforme  en 
acide  phosphorique,  par  la  même  réaction  qui  occasionne  la  trans- 
formation du  protochlorure  : 

Ph  Cl8  +  3  HO  =  PhO5  +  3  HCl 
Ph  Cl»  +  5 HO  =  PhO»  +  5HC1 

Le  perchlorure  de  phosphore,  abandonné  dans  une  atmo- 
sphère humide,  perd  les  j  de  son  chlore  et  gagne  une  quantité 
équivalente  d'oxygène  ;  il  devient  chloroxyde  de  phosphore  : 
=  Ph  Cl*  0*  ;  produit  dont  nous  connaîtrons  l'importance  dans  la 
seconde  partie  de  ce  cours. 

Résumons  les  traits  principaux  de  l'histoire  chimique  du  phos- 
phore telle  que  nous  venons  de  la  tracer  : 

C'est  un  corps  acidifiable  à  la  température  ordinaire,  par  l'oxy- 
gène raréfié ,  mais  inaltérable  s'il  a  été  modifié  par  la  lumière 
directe  ;  en  se  combinant  avec  l'oxygène,  il  donne  une  nombreuse 
série  d'acides,  dont  deux  sont  anhydres  (  phosphorique  et  phos- 
phoreux anhydres  )  ;  les  autres  renferment  les  éléments  de  l'eau. 
Parmi  ceux-ci,  trois  peuvent  se  transformer  les  uns  dans  les 
autres  (  phosphorique  ordinaire,  pyrophosphorique  et  métaphos- 
phorique  *  ) ,  et  deux  (  phosphoreux  ordinaire  et  hypophospho- 
reux  )  renferment  de  l'hydrogène,  dont  une  partie  ne  peut  pas 
être  remplacée  par  un  métal ,  contrairement  à  ce  qui  arrive  pour 
l'hydrogène  de  tous  les  acides  minéraux.  Le  phosphore  engendre 
avec  l'hydrogène  trois  combinaisons  :  une  liquide  (  hydrure  liquide 
de  phosphore),  spontanément  inflammable;  une  autre  gazeuse, 

1.  D'après  M.  H.  Rose,  l'acide  métaphospborique  PhO', HO  peut  subir  à  son 
tour  trois  modifications  et  présenter  ainsi  trois  corps  d'égale  composition ,  mais 
doués  de  propriétés  différentes.  Suivant  MM.  Fleitmann  et  Henneberg ,  il  existerait 
deux  nouveaux  états  de  l'acide  phosphorique ,  intermédiaires  entre  l'acide  meta* 
phosphorique  et  l'acide  pyrophosphorique.  On  aurait  par  conséquent: 

PhO* 
PhO*,  HO 

PhOr«,  1-jHO   j   Acides  découverts  par  MM.  Fleitmann 
Ph  OM  -  HO   i       et  Henneberg. 


PhO*,  2     HO 
PhO\3     HO 
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qui  paraît  avoir  des  propriétés  basiques  (hydrogène  phosphore); 
la  troisième  est  solide. 

Avec  le  chlore,  il  forme  deux  combinaisons  (le  protochlorure  et 
le  perchlorure)  qui,  par  leur  composition,  correspondent  aux 
deux  acides  anhydres  :  par  l'action  de  l'eau,  elles  s'acidifient  en 
changeant  leur  chlore  pour  de  l'oxygène. 

Passons  à  l'arsenic. 

V arsenic  ne  saurait  exister  dans  la  nature  à  l'état  isolé,  parce 
qu'il  s'oxyde  avec  une  grande  facilité.  Le  plus  souvent ,  il  est 
combiné  avec  des  métaux  (arseniure  de  cobalt,  de  nickel,  etc.)  ; 
quelquefois  avec  du  soufre  (sulfure  d'arsenic,  orpiment,  real- 
gar).  On  le  tire  du  mispickel,  composé  de  soufre  de  fer  et  d'ar- 
senic; en  ajoutant  un  peu  de  fer  à  ce  minéral  et  en  le  chauffant 
en  vase  clos,  on  le  décompose  de  manière  que  l'arsenic  se  vola- 
tilise tandis  que  les  deux  autres  éléments  restent  sous  forme  de 
sulfure  de  fer.  L'arsenic  obtenu  ainsi  doit  être  distillé  de  nouveau 
avec  du  charbon. 

L'arsenic  pur  est  gris-noir,  d'aspect  brillant  :  il  cristallise  en 
tétraèdres  ;  sa  densité  est  environ  5,8  ;  celle  de  sa  vapeur  est 
40,37.  Sous  la  pression  ordinaire,  il  se  volatilise  sans  fondre; 
sous  une  pression  plus  forte ,  il  fond  en  un  liquide  transpa- 
rent. Sa  tendance  à  s'oxyder  oblige  à  le  conserver  sous  l'eau, 
dans  laquelle  il  est  insoluble.  Chauffé  dans  un  courant  d'oxygène 
ou  d'air,  il  perd  son  aspect  métallique  et  se  transforme  en  une 
matière  blanche  qui  est  l'acide  arsénieux  des  chimistes  (ArO*),  et 
que  le  vulgaire  connaît  sous  le  nom  à' arsenic  ou  de  mort-aux- 
rats.  Cet  acide  est  préparé  en  grand  par  le  grillage  du  mispickel, 
et  on  le  trouve  dans  le  commerce  sous  forme  de  masses  porce- 
lanées  dont  le  centre  est  vitreux  et  transparent.  Cette  différence 
d'aspect  pour  une  même  substance  tient  à  deux  états  molécu- 
laires distincts.  Récemment  préparé,  l'acide  arsénieux  est  trans- 
parent ;  mais,  à  partir  de  la  surface,  il  devient  opaque  de  proche 
en  proche  et  finit  par  prendre,  dans  toute  sa  masse,  l'aspect  de 
la  porcelaine.  Il  affecte  donc  deux  manières  d'être  différentes  : 
l'une,  transitoire  lorsqu'il  est  vitreux ,  l'autre,  permanente  lors- 
qu'il est  opaque.  Il  ne  tient  qu'à  nous  de  les  produire  à  volonté. 
Par  la  fusion,  l'acide  porcelané  devient  vitreux  ;  celui-ci  devient 
opaque  par  l'action  lente  de  l'eau,  et  même  par  le  broyage.  L'ac- 
tion de  l'acide  chlorhydrique  va  nous  donner  l'explication  du  phé- 
nomène. 

Si  on  laisse  refroidir  dans  l'obscurité  une  dissolution  bouillante 
d'acide  vitreux  faite  avec  de  l'acide  chlorhydrique,  on  voit  que  de 
chaque  cristal  octaédrique  qui  se  forme  dans  le  liquide  jaillit  de 
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la  lumière.  Ces  cristaux  sont  transparents,  propriété  que  le  temps 
ne  leur  fait  pas  perdre  ;  si  on  les  dissout  de  nouveau  à  chaud,  ils 
se  reproduisent  sans  dégager  de  lumière.  Par  le  même  procédé, 
l'acide  opaque  donnera  à  son  tour  des  octaèdres  sans  aucun  phé- 
nomène lumineux.  Si  l'acide  vitreux  devient  opaque,  c'est  donc 
par  l'effet  d'une  cause  analogue  à  celle  qui  fait  perdre  aux  ai- 
guilles prismatiques  du  soufre  leur  transparence.  Dans  les  deux 
cas,  il  y  a  formation  de  cristaux  dans  un  milieu  transparent , 
et  ces  cristaux  entravent  le  passage  de  la  lumière.  Cependant , 
quoique  le  phénomène  que  présente  le  soufre  ressemble  à  celui 
qu'offre  l'acide  arsénieux,  il  s'y  trouve  néanmoins  cette  différence 
que,  dans  le  premier  cas,  c'est  un  phénomène  de  dimorphisme, 
et  dans  le  second  d'isomérisme.  Le  soufre  en  prismes  devient 
soufre  en  rhombcèdres  ;  mais,  quelle  que  soit  sa  forme,  ses  pro- 
priétés chimiques  demeurent  toujours  les  mêmes.  L'acide  arsé- 
nieux  vitreux,  au  contraire,  a  des  propriétés  que  n'a  pas  l'acide 
opaque  :  le  premier  est  trois  fois  plus  soluble  que  le  dernier,  ce 
qui  seul  empêcherait  de  les  confondre  si ,  d'ailleurs,  les  phéno- 
mènes lumineux  qui  accompagnent  la  cristallisation  de  l'acide 
vitreux  ne  venaient  pas  à  leur  tour  le  différencier  de  l'acide  por- 
celané. 

Voilà,  Messieurs,  en  quoi  consiste  l'isomérisme.  On  appelle  iso- 
mères les  corps  qui ,  tout  en  ayant  la  même  composition  centési- 
male, n'ont  pas  les  mêmes  propriétés  chimiques  *  ;  et  dimorphes, 
ceux  qui  ne  diffèrent  entre  eux  que  par  leurs  propriétés  physi- 
ques. Du  reste,  l'acide  arsénieux  présente  à  la  fois  un  cas  d'iso- 
mérisme et  de  dimorphisme,  car  il  résulte  d'une  observation  de 
M.  Wœhler  qu'il  peut  cristalliser  en  octaèdres  réguliers  et  en 
prismes. 

L'acide  arsénieux  répand  une  odeur  alliacée  quand  on  le  pro- 
jette sur  des  charbons  rouges  ;  il  n'en  serait  pas  de  même  si  l'on 
se  servait  d'une  brique  incandescente  :  il  se  vaporiserait  sans 
répandre  d'odeur.  Mais  si  Ton  répète  les  deux  expériences  avec 
de  l'arsenic  élémentaire ,  l'odeur  d'ail  se  fait  sentir  dans  les  deux 
cas.  Il  n'y  a  point  d'odeur,  au  contraire,  lorsqu'on  le  vaporise 
dans  un  ballon  rempli  d'azote.  Lorsque  l'on  discute  ces  faits,  on 

i .  Plusieurs  chimistes  divisent  les  corps  isomères  en  métamères  et  en  polymères. 
L'isomérie  des  premiers  tient  à  une  simple  transposition  des  molécules  élémentaires, 
celle  des  seconds  à  une  condensation  ou  à  un  dédoublement  de  mêmes  molécules. 
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arrive  à  établir  que  ni  la  vapeur  d'arsenic  ni  celle  d'acide  arsé- 
nieux  n'ont  d'odeur  par  elles-mêmes,  et  que  l'odeur  se  manifeste 
seulement  lorsque  l'arsenic  passe  à  l'état  d'acide  arsénieux  :  en 
effet,  il  prend  toujours  cet  état  lorsqu'on  le  vaporise  en  présence 
de  l'air ,  et  l'acide  arsénieux  mis  en  contact  avec  des  charbons 
rouges,  se  réduit  tellement  qu'il  se  vaporise  à  l'état  d'arsenic  élé- 
mentaire. Mais  ce  corps,  sous  forme  de  vapeur ,  avons-nous  dit , 
ne  peut  pas  exister  dans  l'air  sans  s'oxyder.  Or,  si  l'acide  arsé- 
nieux et  l'arsenic  restent  dénués  d'odeur ,  même  amenés  à  l'état 
de  fluide  élastique,  évidemment  l'odeur  alliacée  est  un  phéno- 
mène qui  se  manifeste  dans  le  moment  où  la  dernière  de  ces 
deux  substances  s'oxyde  pour  prendre  la  forme  de  l'autre  ;  d'où 
l'on  induit  que  les  odeurs  ne  sont  pas  toujours  une  conséquence 
d'une  émission  de  matière.  Quoi  qu'il  en  soit,  l'acide  arsénieux 
chauffé  avec  du  charbon,  est  réduit ,  et  le  produit  de  cette  réduc- 
tion ,  c'est-à-dire  l'arsenic  élémentaire  en  se  vaporisant  en  pré- 
sence de  l'air,  passe  de  nouveau  à  l'état  d'acide  arsénieux.  Cet 
acide  est  anhydre  ;  il  se  compose  d'une  molécule  d'arsenic  et  de 
trois  d'oxygène  ArO5.  Les  sels  auxquels  il  donne  naissance,  sont 
isomorphes  avec  les  phosphites  correspondants;  tous  contien- 
nent deux  molécules  de  base;  si  l'on  faisait  une  étude  appro- 
fondie des  arsénites,  on  les  trouverait  probablement  constitués 
comme  les  phosphites  :  leur  isomorphisme  autorise  cette  suppo- 
sition. 

Je  ne  vous  parlerai  pas  des  propriétés  toxiques  de  cet  acide  ; 
elles  ne  sont  malheureusement  que  trop  connues  ;  je  vous  dirai 
seulement  que  pour  en  combattre  les  effets  ,  la  magnésie  est  le 
remède  le  plus  efficace  ;  elle  doit  cette  qualité  à  ce  qu'elle  se  com- 
bine directement  avec  l'acide  arsénieux,  et  forme  un  composé  inso- 
luble. La  condition  d'insolubilité  étant  défavorable  à  l'absorption , 
affaiblit  et  même  anéantit  l'action  toxique. 

L'acide  arsénieux  paraît  avoir  une  propriété  fébrifuge  réelle  dans 
les  fièvres  intermittentes,  par  intoxication  paludéenne,  et  dans  les 
fièvres  tierces  plus  que  dans  les  quartes  et  les  quotidiennes.  D'a- 
près les  expériences  de  M.  Girbal  les  malades  le  tolèrent  depuis 
la  dose  de  quatre  milligrammes  jusqu'à  neuf  et  même  douze  cen- 
tigrammes par  jour. 

Si  l'on  traite  l'acide  arsénieux  par  un  mélange  bouillant  d'acide 
chlorhydrique  et  azotique  (eau  régale),  on  le  suroxyde  et  il  de- 
vient acide  arsènique*  dont  la  composition  est  ArOs.  Il  renferme 
deux  molécules  d'oxygène  de  plus  que  l'acide  arsénieux:  anhydre, 
il  est  blanc  et  amorphe;  hydraté ,  il  est  en  gros  cristaux  :  dans  le 
premier  état,  il  se  dissout  lentement  dans  l'eau  ,  et  en  cela  il  rap- 
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pelle  l'acide  phosphorique  ;  dans  le  second  état ,  il  y  est  immé- 
diatement soluble  ;  dans  tous  les  cas ,  La  chaleur  le  décompose  en 
acide  arsénieux  et  en  oxygène.  Remarquons  que  ce  dernier  acide , 
dont  la  solubilité  est  beaucoup  moindre  que  celle  du  premier , 
est  néanmoins  plus  vénéneux.  MM.  Woêhler  et  Frerichs,  pensent 
que  lorsque  l'action  toxique  se  manifeste  par  suite  de  l'ingestion 
d'acide  arsénique ,  c'est  qu'il  se  transforme  en  acide  arsénieux. 
Cette  conjecture  semble  prouvée  par  l'observation  que  dans  les 
cas  de  mort  occasionnée  par  l'acide  arsénique,  la  phlogose  locale 
se  remarque  dans  les  parties  inférieures  du  canal  intestinal ,  et 
non  dans  les  supérieures  qui  ont  été  en  contact  direct  avec  l'a- 
cide. Cette  faible  action  a  cela  de  particulier  qu'elle  constitue  un 
nouveau  rapprochement  entre  le  phosphore  et  l'arsenic  ;  en  effet, 
j'ai  dit  ailleurs  que  l'acide  phosphoreux  est  toxique  à  petite  dose, 
et  que  l'acide  phosphorique,  surtout  étendu  d'eau,  peut  sans  dan- 
ger être  ingéré  à  des  doses  assez  considérables. 

Au  reste,  les  analogies  entre  le  phosphore  et  l'arsenic  doivent 
être  nombreuses ,  car  ces  deux  corps  peuvent  se  remplacer  en 
toutes  proportions  dans  certains  composés,  sans  en  altérer  ni 
les  formes ,  ni  les  propriétés.  Effectivement  les  phosphates  et  les 
arséniates  sont  isomorphes  :  les  phosphites  et  les  arsénites  le  sont 
à  leur  tour.  Si  nous  songeons  que  les  substances  isomorphes 
se  suivent  partout,  et  que  l'acide  phosphorique  est  extraordi- 
nairement  répandu ,  nous  ne  devons  pas  nous  étonner  de  ce  que 
l'arsenic  soit  un  des  corps  les  plus  diffus  dans  la  nature  ;  sui- 
vant M.  Walchner,  il  le  serait  autant  que  le  fer.  Ce  chimiste 
l'a  trouvé  dans  le  peroxyde  de  fer  et  le  fer  spathique ,  dans  les 
minerais  oolitiques  et  pisiformes  des  terrains  jurassiques,  dans 
les  fers  limoneux,  dans  les  ocres  de  toutes  les  eaux  acidulés  fer- 
rugineuses de  la  forêt  Noire,  et  dans  la  plus  grande  partie  des 
eaux  acidulés  des  autres  contrées  :  il  l'a  trouvé  dans  les  terres 
ferrugineuses,  dans  les  terres  labourables,  dans  un  grand  nombre 
d'argiles,  de  limons,  de  marnes,  et  enfin  dans  les  fers  météoriques. 
L'observation  de  M.  Walchner  a  été  confirmée  par  M.  Chatin,  qui 
a  trouvé  de  l'arsenic  dans  la  source  ferro-carbonatée  de  Trianon, 
et  dans  les  eaux  ferro-sulfatées  de  Passy  ;  par  M.  Figuier,  qui  en 
a  constaté  7^™  dans  les  eaux  de  Wiesbaden  ;  par  M.  Trippier, 
qui  en  a  rencontré  dans  les  eaux  de  Rontin  ;  par  M.  Filhol,  et  par 
MM.  Bobierre  et  Noride  qui  en  ont  découvert  la  présence  dans  un 
grand  nombre  de  sources  ferrugineuses,  et  par  beaucoup  d'autres 
chimistes  qu'il  serait  trop  long  d'énumérer.  Tout  récemment, 
M.  Daubrée  en  a  constaté  la  présence  dans  les  combustibles  miné- 
raux (houille  de  Ville,  houille  de  Sarrebruck,  lignite  de  Bouxwiller 
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et  de  Lobsann)  dans  certaines  roches,  dans  certaines  couches  sédi- 
mentaires,  et  dans  l'eau  de  l'Océan.  Enfin,  M.  Stein  a  découvert 
de  l'arsenic  dans  les  plantes.  Remarquez  bien ,  Messieurs ,  qu'il 
existe  du  phosphore  presque  partout  où  l'on  a  trouvé  de  l'arsenic, 
et  que  l'observation  de  Walchner  n'est  qu'une  constatation  de  ce 
fait  général ,  que  les  corps  isomorphes  s'accompagnent  dans  la 
nature  :  ce  qui  ne  doit  pas  cependant  vous  faire  conclure  que  l'on 
trouvera  toujours  des  combinaisons  arsenicales  partout  où  l'on  en 
trouvera  de  phosphorées.  Ainsi ,  vous  accepterez  le  fait  de  l'as- 
sociation des  corps  isomorphes  comme  une  règle  générale ,  non 
pas  comme  une  loi. 

Les  deux  acides  de  l'arsenic  sont  facilement  réduits  par  l'hy- 
drogène et  par  le  charbon  :  celui-ci  rend  libre  l'arsenic  élémen- 
taire, et  produit  de  l'acide  carbonique  ;  l'autre  produit  de  l'eau  et 
se  combine  avec  l'arsenic  pour  former  de  V hydrogène  arsenical. 

Au  fond  de  ce  petit  tube  se  trouve  du  charbon  en  poudre  mêlé  avec 
une  faible  quantité  d'acide  arsénieux  :  si ,  à  l'aide  d'une  lampe, 
je  chauffe  graduellement  ce  tube,  on  verra  paraître  dans  la  partie 
froide  un  anneau  formé  de  petits  cristaux  tétraédriques  ;  son  as- 
pect général  est  celui  d'une  couche  noire  miroitante  à  reflet  métal- 
lique :  elle  est  formée  d'arsenic  élémentaire  qui  s'est  dégagé  par 
suite  de  la  réaction  exprimée  par  l'équation  suivante  : 

ArC^+^C^liCO'  +  Ar. 

Le  sens  de  l'équation  n'aurait  pas  changé  si ,  à  la  place  d'acide 
arsénieux,  j'avais  mis  de  l'acide  arsénique. 

Voici  un  appareil  d'où  se  dégage  de  l'hydrogène  en  abondance  : 
j'en  remplis  une  é prouve t te  et  je  l'enflamme  ;  au  faible  éclat  de  la 
flamme  et  au  bruit  qui  a  accompagné  la  combustion,  vous  avez 
reconnu  l'hydrogène.  Maintenant  j'introduis  dans  ce  même  ap- 
pareil de  dégagement  un  peu  d'acide  arsénieux  dissous,  et  je  re- 
cueille ensuite  une  nouvelle  éprouvette  de  gaz;  je  l'enflamme 
encore  :  au  lieu  d'une  lumière  jaunâtre,  vous  en  voyez  une  d'un 
blanc  livide,  et  vous  remarquez  que  les  parois  de  l 'éprouvette 
restent ,  après  la  combustion  du  gaz,  légèrement  enduites  d'une 
couche  noire  ;  ce  qui  prouve  deux  choses  :  premièrement ,  que 
l'acide  arsénieux  a  été  réduit  par  l'hydrogène  et  changé  en  hydro- 
gène arsenical  ;  secondement ,  que  ce  gaz  se  décompose  par  la 
chaleur  :  en  effet,  l'enduit  noir  des  parois  de  l'éprouvette  est 
formé  en  grande  partie  d'arsenic.  C'est  à  l'accomplissement  de 
ces  deux  phénomènes  que  l'appareil  de  Marsh  doit  son  utilité  dans 
les  recherches  chimico-légales.  Cet  appareil  n'est  autre  chose  qu'un 
i.  H. 
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flacon  monlé  pour  le  faire  servir  à  la  préparation  du  gaz  hydro- 
gène, avec  cette  différence  seulement  qu'au  lieu  d'un  tube  abduc- 
teur courbé  de  manière  à  recueillir  le  gaz,  il  en  porte  un  étroit 
et  effilé  dont  la  courbure  bidonne  une  direction  horizontale.  Vous 
avez,  du  reste,  l'appareil  sous  les  yeux  (fig.  *9)  :  A,  flacon  dans 
lequel  se  trouvent  du  zinc  laminé  et  de  l'acide  sulfurique  étendu  ; 
o,  l'entonnoir  qui  sert  à  introduire  peu  à  peu  l'acide;  6,  tube 
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recourbé  à  angle  droit  :  il  porta  une  boule  où  se  dépose  la  plus 
grande  partie  de  l'humidité  que  l'hydrogène  entraîne  en  sortant 
du  flacon  A  ;  c,  tube  dont  le  diamètre  est  plus  large  que  celui  de  b  : 
il  renferme  de  l'asbeste  destiné  à  arrêter  l'eau  qui  ne  se  serait  pas 
condensée  dans  la  boule  du  tube  b,  et  doit  empêcher  surtout  le 
passage  de  quelques  gouttelettes  de  sulfate  de  zinc  dissous  entraî- 
nées mécaniquement  par  le  gaz  ;  d  tube  étroit  à  pointe  effilée,  en- 
touré en  m  de  clinquant  pour  qu'il  puisse  être  chauffé  par  la 
lampe  à  alcool  L  sans  se  ramollir  et  se  plier.  Supposez  qui',  lors- 
que le  dégagement  de  l'hydrogène  du  flacon  A  est  assez  avancé 
pour  qu'on  n'ait  plus  à  redouter  la  présence  de  l'air  dans  l'appa- 
reil ;  supposez,  dis-je,  que  l'on  verse  par  a  une  liqueur  contenant 
un  peu  d'acide  arsénieui,  cet  acide  sera  transformé  par  l'hydro- 
gène, selon  que  cette  équation  l'indique  : 

ArO'  +  6H  =  3HO  +  Ar  H1 


;,  mêlé  à  un  excès  d'hydrogène,  arrive  en  m,  où 
il  trouve  une  température  élevée ,  se  décompose  en  hydrogène 
qui  passe  outre  et  en  arsenic  élémentaire  qui  va  se  fixer  un  peu 
plu*  loin,  sous  forme  d'un  anneau  noir  miroitant;  et  comme  un 
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peu  de  gaz  arsenical  peut  échapper  à  la  décomposition,  on  le  saisit 
au  passage,  pour  ainsi  dire,  en  enflammant  l'hydrogène  qui  sort 
par  l'extrémité  effilée  :  l'hydrogène,  en  brûlant ,  permet  au  peu 
de  gaz  arsenical  qui  l'accompagne  de  se  décomposer.  L'arsenic  qui 
provient  de  la  décomposition  passerait  de  nouveau  à  l'état  d'acide 
arsénieux  (  en  vertu  de  l'action  que  l'air  exerce  sur  les  parties 
externes  de  la  flamme) ,  si  on  ne  le  forçait  pas  à  se  déposer,  sous 
la  forme  de  taches  noires  et  brillantes,  à  la  surface  d'un  corps 
froid ,  tel  qu'un  tesson  de  porcelaine,  dont  on  se  servirait  pour 
aplatir  légèrement  la  flamme.  Rien  n'est  comparable  à  la  sensibi- 
lité de  l'appareil  de  Marsh  :  entre  les  mains  d'un  chimiste  habile 
il  peut  faire  découvrir  un  millionième  d'arsenic  !  La  nature  de  nos 
leçons  ne  me  permet  pas  d'entrer  dans  de  plus  longs  détails  sur 
l'emploi  de  cet  instrument  ;  ceux  d'entre  vous  qui  auraient  intérêt 
à  le  mieux  connaître  pourront  lire  le  Rapport  fait  sur  ce  sujet , 
à  l'Académie  des  sciences,  par  M.  Regnault  :  il  se  trouve  au 
tome  xu  des  Comptes-rendus  de  cette  Compagnie. 

On  n'obtient  que  difficilement  de  l'hydrogène  arsénié  pur  :  il 
est  presque  toujours  mêlé  à  de  l'hydrogène.  Le  procédé  qui  le 
fournit  le  moins  impur,  consiste  à  traiter  par  l'acide  chlorhy- 
drique  l'arseniure  d'étain  obtenu  en  fondant  dans  un  creuset  trois 
parties  de  ce  métal  et  une  d'arsenic. 

L'hydrogène  arsénié  est  un  gaz  incolore  d'une  odeur  repous- 
sante :  il  n'est  pas  permanent  ;  brûle  avec  une  flamme  blafarde; 
se  décompose,  sous  l'influence  de  la  chaleur,  en  hydrogène  et 
en  arsenic  ;  abandonne,  sous  celle  de  la  lumière,  une  partie  de 
son  hydrogène  et  se  convertit  en  une  matière  noire  connue  sous 
le  nom  d'hydrure  d'arsenic.  Sa  densité  est  2,69,  ce  qui  fait  sup- 
poser qu'un  volume  de  ce  gaz  renferme  : 

4  ^  volume  d'hydrogène  ....    0,1032 
7  volume  de  vapeur  d'arsenic    2,5910 

2,6942 

En  calculant  la  composition  centésimale  de  ce  gaz  d'après  l'équi- 
valent de  l'arsenic,  qui  est  937,5,  on  a  : 

4  éq  :  d'arsenic...  =  937,5  ....     96,46 
3  éq  :  d'hydrogène  =    37,5  ....       3,84 

975,0  .  .  .  .  400,00 

Cette  composition  ressemble  à  celle  de  l'hydrogène  phosphore  ; 
en  outre,  ces  deux  gaz  sont  également  absorbés  par  la  dissolu- 
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tion  de  sulfate  de  cuivre,  et  jouissent  d'égales  propriétés  basiques  : 
leurs  analogies  sont  donc  incontestables. 

L'hydrogène  arsénié  est  très-délétère  :  Gehelen  en  mourut  vic- 
time en  flairant  un  vase  qui  en  contenait. 

On  trouve  dans  la  nature  deux  matières  jaunes,  l'une  appelée 
réalgar,  l'autre  orpiment  :  toutes  les  deux  renferment  un  équi- 
valent d'arsenic;  la  première  en  contient,  en  outre,  deux 
de  soufre  (  Ar  Sa  ) ,  et  la  seconde  trois  (  Ar  S5  ) .  L'orpiment ,  par 
sa  composition,  rappelle  l'acide  arsénieux  (ArO*),  aussi  l'ap- 
pelle-t-on  acide  sulfoarsénieux.  On  peut  aussi  préparer  artifi- 
ciellement un  troisième  composé  de  soufre  et  d'arsenic,  dont  il 
n'y  a  pas  d'analogue  dans  la  nature  :  décomposez  par  de  l'hydro- 
gène sulfuré  un  arséniate  dissous  dans  l'eau,  vous  obtiendrez  au 
bout  de  quelque  temps  un  précipité  d'un  beau  jaune,  dont  la 
composition  (  Ar  S*  )  correspond  à  celle  de  l'acide  arsénique  ;  ce 
sera  de  Yacide  sulfoarsénique.  Bien  que  les  deux  sulfacides 
soient  difficiles  à  distinguer  lorsqu'on  les  prépare  par  voie  humide, 
leur  couleur  étant  à  peu  près  la  même,  cependant  la  manière  plus 
ou  moins  prompte  dont  ils  se  précipitent  de  leurs  dissolutions  sa- 
lines les  fera  reconnaître.  Supposez  que  vous  dirigiez  un  courant 
de  gaz  hydrogène  sulfuré  dans  deux  dissolutions,  dont  une  d'ar- 
séni te,  l'autre  d'arséniate,  vous  reconnaîtrez  la  première  à  ce  que 
le  gaz  y  détermine  immédiatement  un  précipité  jaune ,  tandis 
que  dans  l'autre  le  précipité  ne  se  forme  qu'au  bout  d'assez  long- 
temps ;  pour  qu'il  se  formât  immédiatement ,  il  faudrait  verser 
dans  la  dissolution  une  certaine  quantité  d'acide  chlorhydrique. 
Cette  différence  provient  de  ce  que  l'hydrogène  sulfuré,  lorsqu'il 
agit  sur  un  arséniate,  lui  enlève  tout  l'oxygène  et  lui  donne  en 
échange  une  quantité  correspondante  de  soufre,  en  sorte  qu'au 
lieu  d'un  arséniate  on  a  un  sulfoarséniate  soluble,  et  doué  d'une 
certaine  stabilité  :  il  n'y  a  donc  pas  de  raison  pour  que  son  acide 
(l'acide  sulfoarsénique)  se  sépare.  Mais  décompose-t-on  ce  sul- 
foarséniate au  moyen  d'acide  chlorhydrique,  la  séparation  a  lieu 
sur-le-champ,  car  l'acide  sulfoarsénique  est  insoluble.  L'hydro- 
gène sulfuré  enlève  aussi  l'oxygène  aux  arsénites,  et  leur  donne 
en  échange  du  soufre  ;  cependant ,  soit  que  les  sulfoarsénites  ne 
soient  pas  permanents  dans  les  conditions  actuelles  de  l'expé- 
rience, soit  qu'ils  ne  se  forment  même  pas,  l'acide  sulfoarsénieux 
est  rendu  libre  immédiatement. 

Ces  deux  sulfacides  sont  difficilement  réduits  par  l'hydrogène. 
Remarquons  bien  cette  propriété  négative,  car  elle  rend  évidente 
la  nécessité  de  ne  pas  introduire  dans  l'appareil  de  Marsh  des  ma- 
tières pouvant  fournir  de  l'acide  sulfureux.  Vous  savez  que  cet 


SEPTIÈME    LEÇON.  493 

acide,  en  présence  de  l'hydrogène  naissant ,  se  transforme  en  hy- 
drogène sulfuré  :  or,  si  ce  gaz  rencontre  de  l'acide  arsénieux 
dans  l'appareil  de  Marsh,  il  le  change  en  sulfure  d'arsenic,  corps 
qui ,  étant  peu  sensible  a  l'action  réductrice  de  l'hydrogène,  peut 
empêcher  les  phénomènes  qui  révèlent  la  présence  de  faibles 
traces  d'arsenic. 

Les  sulfacides  arsenicaux  sont  employés  comme  substances  co- 
lorantes dans  l'impression  sur  toile.  Le  réalgar  sert  en  pyrotech- 
nie pour  produire  le  feu  indien  '. 

Il  existe  d'autres  composés  d'arsenic  de  soufre,  il  en  existe  d'ar- 
senic et  de  chlore  dont  je  ne  parle  pas,  car  ils  n'ont  pour  nous  au- 
cun intérêt.  A  ce  propos,  je  vous  ferai  remarquer  qu'en  général 
autant  un  corps  élémentaire  produit  de  combinaisons  oxygénées, 
autant  il  en  produit  de  sulfurées,  de  séléniées,  et  j'ajouterai  même 
de  chlorées,  de  bromées,  etc.,  etc.;  il  est  vrai  que  toutes  les  séries 
ne  renferment  pas  le  même  nombre  de  termes,  mais  on  admet  en 
principe,  surtout  pour  les  sulfurées,  qu'il  est  possible  de  les  com- 
pléter. Que  si ,  désormais,  après  vous  avoir  parlé  des  composés 
oxygénés  d'un  corps,  je  passe  sous  silence  les  composés  correspon- 
dants du  soufre,  du  chlore,  etc.,  etc.,  n'en  inférez  pas  que  ces  der- 
niers soient  inconnus,  mais  plutôt  qu'ils  n'ont  pour  nous  aucune 
importance. 

En  résumé,  l'arsenic  est  un  corps  facilement  oxydable;  en  se  com- 
binant avec  l'oxygène ,  il  donne  lieu  principalement  à  deux  acides, 
dont  l'un  (  l'acide  arsénieux)  est  plus  toxique  que  l'autre  (l'acide 
arsénique  )  ;  le  premier  est  dimorphe  et  présente  un  cas  bien  ca- 
ractérisé d'isomérisme  :  tous  les  deux,  considérés  anhydres,  sem- 
blent avoir  la  même  constitution  que  celle  des  deux  acides  corres- 
pondants du  phosphore.  L'arsenic  se  combine  à  l'hydrogène  et 
produit  l'hydrogène  arsénié,  gaz  très-délétère  comparable,  par 
ses  propriétés  chimiques  fondamentales,  à  l'hydrogène  phosphore  ; 
la  chaleur  le  décompose  en  ses  éléments,  effet  qui  rend  l'appareil 
de  Marsh  l'un  des  instruments  les  plus  sensibles  de  la  chimie. 
Enfin,  l'arsenic  est  un  des  corps  les  plus  répandus  dans  la  nature 
minérale. 

Il  nous  reste  à  examiner  les  composés  de  l'azote  pour  compléter 
l'étude  du  troisième  groupe  des  métalloïdes. 

Nous  connaissons  déjà  le  moyen  de  préparer  l'azote  ;  nous  con- 
naissons aussi  ses  caractères  physiques  et  ses  tendances  chimi- 
ques :  nous  pouvons  donc  nous  occuper  immédiatement  de  ses 


1.  Le  feu  indien  se  compose  de  2  parties  de  réalgar,  24  parties  de  nitre  et  7  par- 
ties de  fleurs  de  soufre  :  ce  mélange  produit  en  brûlant  une  lumière  éclatante. 
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combinaisons.  Aucun  corps,  en  se  combinant  avec  l'oxygène,  ne 
donne  naissance  à  une  série  aussi  régulière  de  produits  parfaite- 
ment définis.  Vous  la  voyez-inscrite  au  tableau  ci-dessous  : 

1°  Protoxyde  d'azote •. . .  =  Az  0 

*o  Bioxyde  d'azote =  AzO2 

3o  Acide  azoteux =  Az  O3 

4o  Acide  hypoazotique  (Hypoazotide)  =  Az  O* 
5o  Acide  azotique  . . .  / =  Az  O5 

Cette  série  est  un  des  plus  beaux  exemples  de  la  loi  des  mul- 
tiples, car,  d'après  les  formules,  on  voit  que  l'azote  restant  toujours 
le  même,  l'oxygène  passe  du  simple  au  double,  au  triple,  etc.,  etc. 
Nous  montrerons  plus  tard  que  les  combinaisons  oxygénées  de 
l'azote  offrent  encore  l'exemple  le  plus  frappant  de  la  loi  des 
volumes. 

V acide  azotique  va  nous  occuper  le  premier,  parce  qu'il  est 
pour  ainsi  dire  la  source  d'où  l'on  peut  tirer  tous  les  autres  com- 
posés. 

La  nature  fait  sans  cesse  de  l'acide  azotique,  et  le  combine 
avec  des  oxydes  métalliques,  tels  que  le  potassium,  le  sodium, 
le  calcium,  le  magnésium,  ou  bien  encore  avec  l'ammoniaque. 
Pour  avoir  de  l'acide  azotique,  il  suffit  donc  de  le  tirer  de  ces 
produits  naturels  qui  portent  le  nom  de  nitrates  ou  d'azotates. 
Le  plus  abondant  de  tous,  celui  qui  coûte  le  moins  cher  et  qui 
peut  fournir  le  plus  d'acide  sur  4  00  •  parties ,  est  l'azotate  de 
soude,  dont  il  existe  des  quantités  considérables  au  Pérou.  C'est 
presque  exclusivement  de  ce  sel  que  la  grande  industrie  tire  les 
4,500,000  kilog.  d'acide  azotique  qu'on  consomme  en  France. 

Je  vais  vous  donner  une  idée  très-succincte  de  la  préparation  en 
grand  de  cet  acide  ;  nous  examinerons  ensuite  les  moyens  de  le 
purifier. 

Dans  une  chaudière  en  fonte  C  (fig.  50) ,  dont  le  diamètre  est 
de  4 m  33  et  la  profondeur  de  0m80,  on  introduit  350  kilog.  d'azo- 
tate de  soude  et  400  kilog.  d'acide  sulfurique  concentré  ;  on  ferme 
la  chaudière  avec  son  couvercle  c,  qu'on  lute  "  exactement  ;  en- 

1 .  On  appelle  lut  toute  matière  que  l'on  applique  sous  la  forme  d'une  pâte  aux 
jointures  des  appareils,  pour  empêcher  les  fuites.  Il  y  en  a  de  plusieurs  sortes.  Le 
plus  employé  dans  les  laboratoires  pour  luter  les  tubulures  fermées  par  des  bou- 
chons en  liège,  est  fait  avec  de  la  farine  de  tourteau  de  lin,  ou  d'amande  battue  avec 
de  la  colle  d'amidon  (lut  maigre). 

U»  autre  lut,  très-propre  pour  les  appareils  d'où  se  dégage  du  chlore,  est  composé 
de  deux  parties  de  cire  jaune,  et  d'une  partie  de  térébentbiDe  (lut  gras-mou). 

Le  lut  des  ajoutages  de  fer  est  formé  de  cinquante  parties  de  limaille  de  fer,  deux 
parties  de  soufre,  et  une  de  sel  ammoniac. 
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suite  on  ferme  l'ouverture  supérieure  a  du  fourneau  F  ;  on  mel  en 
communication  la  tubulure  (  de  la  chaudière  C  avec  l'allonge  en 
verre  A,  et  celle-ci  avec  les  bom  bonnes  Bfi',  qui  communiqueront 
à  leur  tour  avec  une  série  d'autres  bombonnes  que  l'on  ne  voit 
pas  dans  la  figure.  Toutes  les  jointures  doivent  être  soigneusement 
lutées.  Des  que  le  feu  commencera  en  F,  les  substances  contenues 
dans  la  chaudière  C  réagiront  les  unes  sur  les  autres;  le  produit 


sera  l'acide  azotique  qui  distillera  en  B  ;  la  portitn  qui  se  déga- 
gera sous  forme  de  vapeur  ira  se  condenser  dans  les  bombonnes 
plus  éloignées.  La  disposition  de  cet  appareil  rappelle  précisément 
une  cornue  placée  dans  un  fourneau  à  réverbère,  car  la  chaleur 
entoure  la  chaudière  de  toutes  parts  :  en  effet ,  la  flamme  suit  la 
direction  des  flèches,  et  la  fumée  sort  par  une  cheminée  traînante. 
L'action  se  passe  entre  un  équivalent  d'azotate  de  soude  et  deux 
d'acide  sulfurîque.  L'acide  azotique  est  mis  en  liberté  à  son  maxi- 
mum de  concentration,  et  il  reste  dans  la  chaudière  un  équiva- 
lent de  bisulfate  de  soude.  Voici  tous  ces  phénomènes  mis  en 
équation  : 


On  emploie  le  double  d'acide  sulfurique  indiqué  par  la  théorie, 
parce  que  l'on  a  observé  que  faute  de  cet  excédant,  la  décomposi- 

Le  InL  dît  des  foiitainiers  se  compose  d'une  parlie  de  résine  cqlte,  et  de  déni  par- 

Les  Lûtes  enpon;eLaine  onen  grès,  lescomoes  en  grès  ou  an  "verre,  les  creusets,  elc, 
sont  lnics  avec  une  pâte  formée  de  terre  glaise  amaigrie  avec  de  la  laine  tontisse. 
On  peut  atissi  t'iler  In  .ipp.if.--ik  aver  .lu  plâtre,  ..le  l'argile,  etc.,  etc. 
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tion  de  l'azotate  ne  serait  pas  complète,  et  que  le  produit  cherché 
serait  moindre  qu'il  ne  doit  être.  L'allonge  en  verre  A  permet 
de  suivre  la  marche  de  l'opération ,  car  des  vapeurs  rutilantes, 
visibles  à  travers  les  parois,  en  signalent  le  commencement  et  la 
fin.  Ce  phénomène  tient  à  ce  que  les  premières  portions  d'acide 
azotique  rencontrent  une  grande  quantité  d'acide  sulfurique  qui 
les  décompose ,  et  que  les  dernières  sont  à  leur  tour  décompo- 
sées par  la  chaleur,  plus  intense  vers  la  fin  qu'au  commencement 
de  l'opération.  Vous  saurez  dans  un  instant  (  vous  le  savez  même 
depuis  que  je  vous  ai  entretenus  de  la  fabrication  de  l'acide  sul- 
furique) que  ces  vapeurs  rouges  sont  le  produit  de  la  décom- 
position de  l'acide  azotique.  Il  est  facile  de  vérifier  le  fait  en  dis- 
tillant dans  une  cornue  en  verre,  ajustée  à  un  ballon ,  un  mélange 
de  400  parties  de  salpêtre  et  de  97  parties  d'acide  sulfurique 
ordinaire. 

Par  le  procédé  que  je  viens  de  décrire ,  on  ne  peut  obtenir 
qu'un  acide  très-concentré  :  celui  qui  se  débite  dans  le  com- 
merce l'est  moins  et  ne  marque  que  36^  à  l'aréomètre  :  cela  tient 
premièrement  à  ce  que  l'on  se  sert  d'acide  sulfurique  marquant 
60  au  lieu  de  66  ;  secondement  à  ce  qu'on  met  un  peu  d'eau  dans 
les  bombonnes.  Puisque  le  commerce  approvisionne  d'acide*  ni- 
trique les  laboratoires  des  chimistes,  et  que  d'ailleurs  l'acide 
commun  n'est  ni  concentré  ni  pur,  je  vais  indiquer  les  moyens 
de  l'avoir  à  son  maximum  de  densité  et  de  pureté.  Les  substances 
étrangères  que  l'on  trouve  dans  l'acide  azotique  du  commerce  sont 
des  petites  quantités  d'acide  sulfurique,  d'acide  chlorhydrique 
(  les  azdtates  naturels  renfermant  toujours  des  chlorures  ) ,  et  des 
vapeurs  nitreuses.  Voici  comment  on  les  sépare  :  on  verse  dans 
l'acide  un  peu  d'azotate  d'argent  et  d'azotate  de  baryte  :  ces  deux 
réactifs  font  précipiter  à  l'état  insoluble  les  deux  acides  étrangers, 
l'un  sous  forme  de  sulfate  d'argent ,  l'autre  de  chlorure.  Après 
quelque  temps  de  repos,  on  décante  *  l'acide  éclairci,  on  y  ajoute 
4  pour  0/0  de  bichromate  de  potasse,  et  on  le  distille  dans  un 
appareil  en  verre  sans  bouchons.  Ce  dernier  sel  est  une  substance 
oxydante  destinée  à  transformer  les  vapeurs  nitreuses  en  acide 
azotique.  Pour  concentrer  l'acide  déjà  purifié,  on  commence  par 
en  distiller  un  tiers,  en  mettant  de  l'éponge  de  platine  dans  la 
cornue,  afin  que  la  distillation  se  fasse  sans  soubresau's.  Le  ré- 
sidu est  mêlé  à  son  volume  d'acide  sulfurique  et  distillé  à  son  tour. 
Toute  la  portion  du  liquide  qui  distille  avant  que  la  température 

t.  Décanter  signifie,  pour  les  chimistes,  l'opération  par  laquelle»  sans  filtrer,  on 
fait  écouler  nn  liquide  qui  recouvre  un  dépôt  en  inclinant  peu  à  peu  le  récipient  qui 
les  renferme. 
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du  mélange  soit  arrivée  à  +90°,  est  de  l'acide  azotique  à  son 
maximum  de  concentration,  dont  la  densité  est  de  4,52;  ce  qui 
distille  à  +  423°  (et  c'est  la  majeure  partie  )  a  une  densité  de  4 ,42. 
AzO*,  HO  représente  la  composition  du  premier  ;  AzO*,  HO  +  3  aq, 
celle  du  second.  L'un  renferme  une  molécule  d'eau  que  les  oxydes 
métalliques  seuls  peuvent  déplacer,  l'autre  en  renferme  quatre, 
dont  trois  (26  p.  0/0)  peuvent  lui  être  enlevées  sans  que  sa  na- 
ture s'altère. 

Voyons  maintenant  les  propriétés  de  l'acide  azotique  normal 
Az  0*,  HO.  Récemment  préparé,  il  est  incolore  ;  il  devient  jaunâtre 
avec  le  temps,  car  la  lumière  le  décompose  très-légèrement  en  oxy- 
gène et  en  vapeurs  rouges  ;  il  répand  des  fumées  ;  ce  qui  prouve  qu'il 
est  avide  d'eau  :  en  effet,  il  s'échauffe  quand  on  le  mêle  à  une  cer- 
taine quantité  de  ce  liquide.  H  se  congèle  à  —  50°,  bout  à  +  86°, 
et  n'est  pas  très-stable ,  car  il  suffit  de  le  distiller  plusieurs  fois, 
pour  qu'il  se  décompose  en  oxygène  et  en  vapeurs  rouges  :  si  on  le 
fait  passer  à  travers  un  tube  en  porcelaine  chauffé  au  rouge  obscur , 
il  subit  le  même  genre  d'altération  ;  il  se  résout  en  oxygène,  azote 
et  eau  si  le  tube  est  chauffé  jusqu'au  blanc.  Il  désorganise  facile- 
ment les  tissus  organiques,  en  commençant  par  les  jaunir,  pro- 
priété dont  on  se  sert  pour  colorer  en  jaune  les  foulards  et  les 
lisières  des  draps  teints  en  pièce. 

Tous  les  métalloïdes,  le  brome  et  le  chlore  exceptés  ',  décom- 
posent l'acide  azotique,  s'emparent  d'une  partie  de  son  oxygène,  et 
donnent  naissance  à  des  produits  moins  oxygénés  que  l'acide  lui- 
même.  Dans  ce  matras  se  trouve  de  l'arsenic  pulvérisé  ;  si  on  le 
chauffé- après  y  avoir  introduit  un  peu  d'acide  azotique,  on  voit  un 
dégagement  de  vapeurs  rouges  :  ce  qui  prouve  que  le  métalloïde 
s'oxyde  aux  dépens  d'une  partie  de  l'oxygène  de  l'acide,  et  que 
celui-ci  est  ramené  à  un  état  inférieur  d'oxydation.  Le  soufre,  le 
sélénium,  le  tellure  et  le  phosphore  se  seraient  comportés  de  la 
même  manière. 

La  tendance  qu'a  l'acide  azotique  à  céder  une  partie  de  son 
oxygène,  nous  laisse  deviner  ce  qui  doit  arriver  lorsqu'il  agit  sur 
les  hydracides  ;  il  se  forme  de  l'eau,  d'une  part  aux  dépens  de 
Thydracide  dont  le  radical  devient  libre  ,  d'autre  part  aux  dépens 
de  l'oxacide  qui  passe  à  un  degré  inférieur  d'oxydation.  Veau 
régate  est  le  résultat  d'une  pareille  réaction  exercée  entre  les 
acides  chlorhydrique  et  azotique.  En  effet,  si  nous  chauffons  un 
mélange  de  trois  parties  du  premier  et  de  deux  du  second,  dès  que 
la  température  sera  arrivée  jusqu'à  +86°,  nous  verrons  se  dégager 

1 .  Et  très-probablement  1p  fluor. 
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les  vapeurs  rouges  ;  à  partir  de  ce  moment  Veau  régale  sera  faite. 
La  propriété  de  dissoudre  l'or,  à  laquelle  ce  liquide  doit  son 
nom ,  ne  saurait  être  plus  clairement  démontrée  que  par  l'expé- 
rience suivante  :  Dans  ces  deux  matras  se  trouvent  des  feuilles 
d'or  ;  dans  l'un  d'eux  je  verse  de  l'acide  chlorhydrique,  dans  l'autre 
de  l'acide  azotique  ;  je  fais  bouillir  les  deux  liqueurs  sans  que  l'or 
en  soit  attaqué,  mais  aussitôt  que  je  les  mêle,  le  métal  s'y  dissout 
instantanément.  Ce  qui  donne  à  l'eau  régale  cette  propriété ,  ainsi 
que  celle  de  dissoudre  beaucoup  d'autres  métaux  que  les  acides 
n'attaquent  pas,  c'est  la  présence  du  chlore  ;  l'eau  régale ,  en 
effet,  peut  être  considérée  comme  une  source  de  ce  gaz  à  Yétat 
naissant  :  or,  vous  savez  que  cette  condition  exalte  l'activité  chi- 
mique des  corps.  Voici  l'équation  qui  démontre  comment  le  chlore 
peut  être  le  principe  actif  de  l'eau  régale  : 


AzO*,  HO  +  HC1  =  2HO  +  AzO4  +  Cl 

Acide  azotique.         Acide  Eau.  Hypo—       Chlore, 

chlorhydrique.  azotide. 


Nous  avons  dit  que  l'acide  azotique  normal  ne  peut  abandonner 
les  éléments  de  l'eau  qu'à  condition  d'entrer  en  combinaison  avec 
un  oxyde  métallique  ;  cependant  on  peut  obtenir  de  l'acide  azotique 
anhydre  (AzO*)  en  beaux  prismes  droits  à  base  rhombe,  fusible 
à  +29°, 5  et  dont  le  point  d'ébullition  est  à  +45°.  M.  Deville  est 
parvenu  à  préparer  ce  produit  en  faisant  agir  du  chlore  sec  sur 
de  l'azotate  d'argent  ;  mais  son  instabilité  est  très-grande ,  et  il 
est  difficile  de  le  conserver  même  dans  des  tubes  en  verre  scellés 
à  la  lampe. 

Il  est  temps  que  nous  connaissions  la  nature  de  ces  vapeurs 
rouges ,  qui  le  plus  souvent  se  dégagent  lorsque  l'acide  azotique 
abandonne  une  partie  de  son  oxygène.  D'après  les  expériences  de 
Dulong,  ces  vapeurs  résultent  de  la  combinaison  d'une  molécule 
d'azote  et  quatre  d'oxygène.  Elles  se  liquéfient  facilement  par  une 
basse  température.  Si  en  effet,  on  chauffe  de  l'azotate  de  plomb 
bien  sec  dans  une  cornue  en  verre  peu  fusible ,  dont  le  bec  com- 
munique avec  un  récipient  convenablement  refroidi ,  on  obtient 
un  liquide  orangé  qui  bout  à  +  28°,  cristallise  à  — 13°,  et  dont 
la  densité  est  4,42.  Ce  liquide  répand  beaucoup  de  vapeurs 
rouges,  qui  sont  de  même  nature  que  celles  que  l'on  observe  en 
général,  chaque  fois  que  l'acide  azotique  se  réduit  en  partie.  Leur 
densité  est  1 ,5912,  somme  d'une  demi-densité  de  l'azote,  et  d'une 
densité  entière  de  l'oxygène  :  effectivement  ; 
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~  densité  de  l'azote....  =  0,4856 
4  densité  de  l'oxygène  «4,1 056 

4,594  2 

Ce  liquide  a  été,  pendant  longtemps,  considéré  comme  un 
acide  ,  aussi  l'appelle-t-on  encore  acide  hypoazotique;  mais 
comme  on  ne  connaît  point  d'hypoazotates,  et  d'ailleurs  comme 
il  donne  toujours  des  azotates  et  des  azotites  lorsqu'il  est  mis  en 
contact  avec  des  bases ,  il  passe  aujourd'hui  pour  une  combinai- 
son d'acide  azotique  anhydre  (AzO*)  et  d'acide  azoteux  (  AzO*  ), 
et  plusieurs  chimistes  le  désignent  par  le  nom  d'hypoazotide. 

Le  caractère  saillant  de  l'hypoazotide  est  celui  de  se  dédoubler 
en  acide  azotique  et  en  deutoxyde  d'azote  dès  qu'il  est  mis  en  con- 
tact avec  l'eau  à  la  température  ordinaire.  Je  vais  répéter  une 
expérience  déjà  faite  dans  une  autre  occasion  :  Voici  un  petit  flacon 
à  large  goulot  rempli  d'hypoazotide  ;  je  le  débouche  sous  une 
éprouvette  remplie  d'eau  ;  un  gaz  incolore,  le  deutoxyde  d'azote, 
monte  dans  l'éprouvette,  dont  l'eau  devient  acide  parce  que,  dès 
ce  moment ,  elle  contient  de  l'acide  azotique.  Si ,  au  lieu  d'agir 
de  la  sorte,  je  verse  tout  simplement  l'hypoazotide  dans  l'eau, 
celle-ci  devient  également  acide,  mais  en  même  temps  vous  voyez 
se  dégager  des  vapeurs  rutilantes.  Les  phénomènes  semblent 
varier  selon  que  l'hypoazotide  se  décompose  dans  l'eau  con- 
finée ou  dans  l'eau  exposée  à  l'air.  Il  y  a  une  différence,  en  effet, 
dans  l'ensemble  des  phénomènes,  bien  que  l'hypoazotide  se  dé- 
compose toujours  de  la  même  manière.  Je  vous  ai  dit  que  le  deu- 
toxyde d'azote  est  un  gaz  incolore  ,  j'ajoute  qu'il  devient  rouge 
dès  qu'il  se  trouve  en  contact  avec  l'air,  parce  qu'il  en  absorbe 
l'oxygène  et  se  transforme  en  hypoazotide  :  or,  en  versant  dans 
l'eau  libre  cette  substance  liquéfiée,  elle  se  décompose  en  acide 
azotique  et  en  deutoxyde  d'azote  (3Az04  =  AzO*  -f-  2Az08);  ce 
gaz  arrive  dans  l'air  et  reproduit  l'hypoazotide  sous  forme  de 
vapeurs  rouges.  Introduit-on,  au  contraire,  l'hypoazotide  dans  de 
l'eau  confinée,  la  décomposition  a  lieu  dans  le  même  sens  ;  mais 
le  gaz  deutoxyde  d'azote  qui  en  résulte,  n'arrivant  pas  dans  l'air, 
ne  se  transforme  pas  en  vapeur  hypoazotide  et  reste  incolore.  En 
effet ,  si  je  fais  entrer  de  l'air  dans  cette  même  éprouvette  où  il  y 
a  le  deutoxyde  d'azote  provenant  de  la  décomposition  de  l'hypo- 
azotide, vous  la  verrez  se  remplir  de  vapeurs  rouges  :  pour  obte- 
nir ce  résultat ,  je  n'ai  qu'à  la  soulever  assez  pour  que  toute  l'eau 
soit  remplacée  par  l'air. 

Si  l'eau  était  très-froide,  l'hypoazotide  se  décomposerait  sans . 
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qu'il  y  eût  aucun  dégagement  de  gaz,  et  il  se  décomposerait  pré- 
cisément comme  si  l'eau  était  une  base,  c'est-à-dire  que  les  pro- 
duits de  la  décomposition  seraient  de  l'acide  azotique  et  de  l'acide 
azoteux.  Il  s'ensuit  que  la  décomposition  de  l'hypoazotide  par  l'ac- 
tion de  l'eau,  à  la  température  normale,  est  plus  compliquée 
qu'elle  ne  le  paraît ,  car  on  peut  y  voir  deux  phases  :  dans  la 
première,  il  n'y  aurait  que  le  dédoublement  de  l'hypoazotide  en 
deux  acides  ;  et ,  dans  la  seconde,  la  décomposition  d'un  de  ces 
deux  acides,  savoir  l'acide  azoteux.  Cette  dernière  substance  a  la 
propriété,  sous  l'influence  de  l'eau  et  à  la  température  normale,  de 
se  décomposer  en  acide  azotique  et  en  deutoxyde  d'azote.  Ainsi  : 

4"  Phase.  .  .  2  AzO4  =  AzO*  +  AzO* 
2e  Phase.  .  .  3  AzO*  =  AzO*  -+-  2  AzOa 

Quoi  qu'il  en  soit ,  il  est  bien  constaté  que  l'hypoazotide,  à  la 
température  ordinaire,  se  décompose  sous  l'influence  de  l'eau  en 
acide  azotique  et  en  bioxyde  d'azote.  Voilà  le  fait  le  plus  saillant 
de  son  histoire  chimique. 

M.  Fritzsche  a  profité  de  ce  que  l'hypoazotide  peut,  dans  quel- 
ques cas,  se  dédoubler  en  acide  azotique  et  azoteux,  pour  exami- 
ner ce  dernier,  que  l'on  n'avait  jamais  isolé.  Cet  acide,  une  fois 
formé  dans  l'eau  à  une  très-basse  température,  peut  s'y  conserver 
jusqu'à  0°  ;  au-dessus  de  zéro,  il  se  décompose  en  acide  azotique 
et  deutoxyde  d'azote.  Le  même  chimiste  a  trouvé  que  l'acide  azo- 
teux pur  est  un  liquide  de  couleur  indigo  foncé,  extrêmement  vo- 
latil, qui  bout  au-dessous  de  —40°;  son  instabilité  est  très- 
grande  ;  il  se  décompose  par  la  simple  ébullition,  bien  qu'elle  n'ait 
lieu  qu'à  une  très-basse  température.  On  peut  le  préparer  en  fai- 
sant arriver  dans  un  tube  en  U  refroidi  à  —  40°  un  mélange  de 

4  volumes  de  deutoxyde  d'azote  «  (  |  ™}|  oxygène]  et  dun  V0~ 
lume  d'oxygène.  Ce  procédé  révèle  la  composition  de  l'acide 
azoteux  : 

2  vol  :  d'azote.  .  =  4  équivalent  =  475  =    36,84 

3  vol  :  d'oxygène  =  3  équivalents  =  300  =    63,46 

475  =  400,00 

Il  est  inutile  d'insister  davantage  sur  cette  substance  si  éphé- 
mère, qui  n'a  de  stabilité  qu'autant  qu'elle  est  associée  à  des 
bases.  Passons  à  la  quatrième  combinaison  oxygénée  de  l'azote, 
qui  va  nous  offrir  un  bien  plus  grand  intérêt. 
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Si ,  par  un  tube  en  S ,  on  verse  de  l'acide  azotique  dans  un 
ballon  contenant  des  planures  de  cuivre,  et  communiquant  par  un 
tube  abducteur  avec  une  cloche  pleine  d'eau,  immédiatement  une 
réaction  très-vive  s'opère  :  des  vapeurs  rouges  se  dégagent  tout 
d'abord  ;  mais  dès  que  l'atmosphère  intérieure  du  ballon  est  de- 
venue incolore,  on  peut  recueillir  le  gaz,  qui  n'est  plus  que  du  deu- 
t oxyde  ou  bioxyde  d  azote.  De  quelle  manière  ce  gaz  s'est-il 
formé  ?  L'équation  suivante  va  vous  l'apprendre  : 

4  AzO*  +  3  Cu  —  3  CuO,  ÀzO*  +  AzOa 

Acide  Cuirre.       Azotate  de  cuirre.       Deutoxyde 

asoique.  d'azote. 

Une  molécule  d'acide  azotique  a  abandonné  7  de  son  oxygène 
au  cuivre,  et  est  devenue  deutoxyde  d'azote:  le  métal  oxydé 
s'est  combiné  avec  l'acide  azotique  non  encore  décomposé. 

Jusqu'à  présent,  le  deutoxyde  d'azote  figure  parmi  les  gaz  per- 
manents, car  on  n'a  jamais  pu  le  liquéfier;  sa  densité  est  4,038, 

somme  de  la  demi-densité  de  l'azote 0,486 

et  de  la  demi-densité  de  l'oxygène 0,552 

4,038 
Un  volume  de  ce  gaz  renferme  : 

•j  vol  :  d'azote 
7  vol  :  d'oxygène 

Son  équivalent  se  compose  de  : 

4  équi  :  d'azote.   .  =  475  =    46,66 
2  équi  :  d'oxygène  =  200  =    53,34 

"375  =  100,00 

Le  caractère  particulier  de  ce  gaz  est  de  se  transformer  en 
hypoazotide,  et  de  devenir  rutilant  dès  qu'il  est  mis  en  con- 
tact avec  l'air.  Le  souvenir  de  ce  fait  doit  vous  tenir  en  garde 
lorsque  vous  aurez  à  décider  si  les  vapeurs  rouges  qui  se  mani- 
festent au  moment  où  l'acide  azotique  agit  sur  un  corps  quel- 
conque, sont  dues  à  un  dégagement  immédiat  d'hypoazotide,  ou 
bien  à  l'action  de  Pair  sur  le  bioxyde  d'azote.  Vous  avez  vu  que, 
dans  le  commencement  de  sa  préparation,  ce  gaz  était  rutilant  : 
c'est  que  les  premières  portions  ont  trouvé  de  l'air  dans  l'appa- 
reil ;  mais  une  fois  l'oxygène  absorbé ,  le  gaz  deutoxyde  d'a- 
zote est  resté  incolore.  Donc  ce  gaz  se  transforme  en  hypoazo- 
tide parce  qu'il  se  combine  avec  de  l'oxygène.  En  effet  : 
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AzOa-+-Oa  =  3Az04 

Bioxyde  Hypoaxotide. 

d'azote. 


Le  deutoxyde  d'azote  n'est  pas  acide  :  si  on  en  recueille  dans 
une  éprouvette ,  sur  le  mercure,  et  qu'on  y  introduise  de  la  tein- 
ture aqueuse  de  tournesol ,  on  verra  que  ce  réactif  conserve  sa 
couleur  bleue  ;  y  fait-on  arriver  quelques  bulles  d'air,  immédia- 
tement il  virera  au  rouge.  Il  est  évident  que  le  peu  d'oxygène  de 
l'air  introduit  a  converti  une  petite  portion  de  deutoxyde  en  hypo- 
azotide  :  celui-ci,  sous  l'influence  de  l'eau,  a  donné  naissance  à 
de  l'acide  azotique  qui  a  rougi  le  tournesol. 

Bien  que  le  bioxyde  d'azote  soit  irrespirable,  il  n'en  est  pas 
moins  comburant.  Si  l'on  porte  dans  ce  gaz  un  charbon  incan- 
descent ou  du  phosphore  enflammé,  l'un  et  l'autre  continuent  à 
brûler  ;  cependant ,  si  l'on  y  plonge  une  allumette  n'ayant  que 
quelques  points  de  sa  surface  en  ignition,  elle  ne  se  rallume  pas; 
ce  qui  prouve  que  le  bioxyde  d'azote  n'est  pas  comburant  par 
lui-même,  mais  à  cause  de  son  oxygène,  qui  devient  libre  par 
suite  de  la  décomposition  occasionnée  par  la  haute  température 
du  corps  incandescent. 

Toutes  les  fois  que  le  bioxyde  d'azote  se  trouve  en  présence  de 
corps  qui  peuvent  lui  céder  de  l'oxygène  d'une  manière  directe 
ou  indirecte,  il  se  transforme  en  gaz  hypoazotide.  Voici  un 
exemple  de  cette  transformation  par  voie  indirecte  :  l'eau  est  un 
corps  oxygéné  ;  elle  peut  rester  cependant  en  contact  avec  le 
bioxyde  d'azote  sans  qu'il  y  ait  décomposition  ;  mais  dès  que  l'on 
fera  intervenir  du  chlore,  l'on  verra  d'abord  le  bioxyde  devenir 
rouge  puis  disparaître.  Le  chlore  enlève  à  l'eau  l'hydrogène,  le 
bioxyde  d'azote  l'oxygène.  Dans  ce  cas,  le  chlore  a  donc  joué 
un  rôle  oxydant  indirect. 

L'acide  azotique  va  nous  donner  un  exemple  d'oxydation  di- 
recte ;  lorsqu'on  fait  arriver  un  courant  de  bioxyde  d'azote  dans 
cet  acide,  on  voit  celui-ci  se  colorer  de  différentes  manières, 
selon  sa  densité  et  la  durée  du  courant.  Ces  variations  de  cou- 
leurs tiennent  à  ce  que  le  gaz  bioxyde  d'azote  enlève  directement 
une  molécule  d'oxygène  à  l'acide  azotique  et  le  réduit  à  l'état 
d'hypoazotide,  si  bien  que  celui-ci  se  forme  tout  à  la  fois  par  l'oxy- 
dation du  bioxyde ,  et  par  la  réduction  de  l'acide  : 

2  AzO*  +  AzO*  =  3  AzO4 

Mais  rhypoazotide  reste  dissous  dans  la  portion  d'acide  non 
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encore  décomposé,  et  lui  communique  des  colorations  qui  varient 
suivant  les  circonstances. 

Les  quatre  combinaisons  que  nous  venons  d'étudier  constituent 
pour  ainsi  dire  un  seul  faisceau  :  l'histoire  de  Tune  implique 
celle  des  autres,  et  aucune  d'elles  ne  peut  être  isolément  conçue 
par  la  pensée.  Le  résumé  suivant  va  vous  le  prouver.  L'acide 
azotique,  en  perdant  une  molécule  d'oxygène,  se  transforme  en 
hypoazotide  (  Az  0*  —  0  =>  Az  O4  )  ;  celui-ci ,  par  l'action  de  l'eau 
froide,  reproduit  de  l'acide  azotique  et  donne  naissance  en  même 
temps  à  de  l'acide  azoteux  : 

(2Az04  =  ÀzO*  +  AzO*) 

Si  l'acide  azotique  perd  2  molécules  d'oxygène,  il  se  transforme 
en  acide  azoteux  (AzO8  —  0*  =  AzOs);  celui-ci,  sous  l'in- 
fluence de  l'eau  à  la  température  ordinaire,  reproduit  à  son  tour 
l'acide  azotique  et  engendre  en  même  temps  du  bioxyde  d'azote 
(  3  Az  0*  =  Az  0*  -H  2  Az  0*  )  ;  s'il  perd  3  molécules  d'oxygène, 
l'acide  azotique  devient  bioxyde  d'azote  (  Az  0*  —  Os  =  Az  09  )  ; 
ce  gaz,  en  présence  de  l'air  humide,  devient  hvpoazotide  et  ensuite 

.,  4.         /  AzOa  +  0»  =  Az04  \    A 

acide  azotique   [  3Az0«  =  2  AzO«  + AzO«  j  '  de  sorte  que  Ce 

dernier  acide  et  le  bioxyde  d'azote  non-seulement  sont  les 
extrêmes  de  la  série,  à  cause  de  leur  composition,  mais  encore 
par  leurs  propriétés.  Effectivement ,  ils  sont  les  plus  stables  des 
4  composés,  et  dans  les  circonstances  les  plus  ordinaires,  c'est-â- 
dire  en  présence  de  l'air  et  de  l'eau,  on  les  voit  tour  à  tour  pa- 
raître et  disparaître,  et  signaler  ainsi  le  commencement  et  la  fin 
d'une  suite  de  phénomènes  très-remarquables. 

Il  nous  reste  à  examiner  le  cas  où  l'acide  azotique  perd  4  équi- 
valents d'oxygène,  et  se  transforme  en  protoxyde  d'azote.  Pour 
obtenir  ce  gaz,  on  décompose  de  l'azotate  d'ammoniaque  à  l'aide 
de  la  chaleur  :  le  sel  doit  être  contenu  dans  un  petit  ballon  qui 
communique  par  un  tube  abducteur  avec  une  éprouvette  remplie 
de  mercure.  Voici  ce  qui  se  passe  : 

AzH5  HO,  AzO*  =  2  AzO  4-  4H0 

Azotate  d'ammoniaque.       Protoxyde 

d'azote. 

Le  sel  se  convertit  en  eau  et  en  protoxyde  d'azote.  Ce  gaz  est 
incolore  et  inodore,  et ,  bien  que  formé  par  deux  gaz  permanents, 
il  ne  l'est  pas  lui-même  :  il  se  liquéfie  à  zéro  sous  une  pression 
de  30  atmosphères,   et  devient  solide  à  — 100.  Le  protoxyde 
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d'azote  liquéfié  offre  un  des  exemples  les  plus  frappants  de  ce 
que  peut  la  force  de  cohésion.  Des  molécules  gazeuses  qui  exi- 
gent une  pression  de  30  atmosphères  pour  se  rapprocher  au  point 
de  prendre  l'état  liquide,  restent  néanmoins  dans  cet  état  un 
temps  assez  long,  bien  que  soumises  à  la  pression  ordinaire. 
D'après  M.  Dumas,  ce  liquide  peut  se  conserver  quelque  temps  dans 
des  tubes  ouverts,  surtout  si  l'air  ambiant  est  sec. 
La  densité  du  gaz  protoxyde  d'azote  est  4 ,524  :  somme  d'une 

densité  entière  de  l'azote 0,972 

et  d'une  demi-densité  de  l'oxygène 0,552 

4,524 

Un  volume  de  ce  gaz  renferme!    .  v0,  *  j,azo    x 

D  (   -j  vol  :  d  oxygène. 

Cette  composition,  exprimée  en  équivalents,  devient  : 

4  équi  :  azote.  .  .     475  —    63,77 
4  équi  :  oxygène..     400  —    36,23 

1J75"       400,00 

Le  protoxyde  d'azote  a  une  saveur  légèrement  sucrée  ;  l'eau 
à  +  4  5°  en  dissout  la  moitié  de  son  volume  ;  il  semble  être  un 
très-bon  comburant ,  car  lorsqu'on  y  plonge  un  corps  incandes- 
cent ,  la  combustion  se  ravive.  Si ,  en  effet ,  j'introduis  dans  une 
large  éprouvette  remplie  de  ce  gaz  une  capsule  contenant  un  peu 
de  phosphore  déjà  enflammé,  vous  verrez  la  lumière  devenir  plus 
éclatante. 

Néanmoins,  le  protoxyde  d'azote  n'est  pas  plus  comburant  que 
le  bioxyde.  Lorsqu'un  corps  y  continue  à  brûler,  c'est  que  la  tempé- 
rature du  corps  déjà  en  combustion  le  décompose  ;  il  se  forme  par 
conséquent ,  autour  du  combustible,  une  atmosphère  d'azote  et 
d'oxygène,  dans  laquelle  ce  dernier  gaz  est  en  plus  forte  propor- 
tion que  dans  l'air  ordinaire,  circonstance  qui  explique  l'augmen- 
tation de  l'éclat.  Ce  qui  s'explique  moins  facilement,  c'est  la  pro- 
priété qu'a  le  protoxyde  d'azote  pur  de  favoriser  jusqu'à  certain 
point  la  respiration. 

Lors  de  sa  découverte,  ce  gaz  fut  appelé  gaz  hilariant,  parce 
que,  respiré,  il  produit  une  ivresse  gaie  et  donne  des  sensations 
agréables.  Sans  affirmer  que  cette  propriété  soit  constante,  on 
peut  dire  que  lorsqu'il  est  parfaitement  pur,  il  peut  servir  pen- 
dant quelque  temps  à  la  respiration  ;  or,  comment  concevrait-on 
cette  faculté,  si  l'on  n'admettait  que  le  gaz  se  décompose  au  con- 
tact de  l'appareil  pulmonaire?  Mais  la  température  de  cet  appa- 
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reil  chez  l'homme  ne  dépassant  jamais  les  +  40»,  il  faut  conclure 
qu'à  cette  température,  et  sous  l'influence  des  membranes  vi- 
vantes, le  protoxyde  d'azote  se  décompose  comme  si  la  tempéra- 
ture était  celle  de  l'incandescence.  Ce  fait  contraste  avec  l'autre 
fait  observé  par  M.  Vogel  fils,  à  savoir  que  ce  même  gaz  n'est  pas 
décomposé  par  les  parties  vertes  végétales,  malgré  l'action  de  la 
lumière  solaire. 

Le  protoxyde  d'azote  a  été  proposé  récemment  pour  remplacer 
l'éther  et  le  chloroforme  dans  les  opérations  chirurgicales.  Quel 
que  soit  le  plus  ou  le  moins  d'importance  de  ses  applications,  ce 
qui  doit  surtout  attirer  sur  lui  notre  attention,  c'est  qu'il  est  un 
des  termes  de  la  série  remarquable  des  composés  oxygénés  de 
l'azote ,  remarquable  en  ce  sens  qu'elle  nous  révèle  de  la  manière 
la  plus  évidente  la  loi  qui  préside  aux  combinaisons  des  gaz.  En 
effet: 


H 
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V  (dûmes      Volâmes  Volumes  de 

d'azote,      d'oxygène,     la  combinaison. 


!•  Protoxyde  d'azote.. 
2»  Bioxyde  d'azote .... 

3«  Acide  azoteux 

4»  Hypoazotide 

5»  Acide  azotique.... 
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Il  résulte  de  cette  loi  (  découverte  par  Gay-Lussac  )  que  les  gaz 
se  combinent  ton jours  de  telle  sorte  que  leurs  volumes  se 
trouvent  en  rapport  simple ,  ce  qui  est  démontré  par  les  co- 
lonnes II  et  III.  En  outre,  si  le  produit  de  la  combinaison  est 
gazeux  ou  volatil ,  il  existe  aussi  un  rapport  simple  entre 
son  volume  et  celui  qu'occupaient  les  gaz  avant  leur  combi- 
'naison ,  ce  qui  est  démontré  par  les  colonnes  IV  et  V.  Ce  tableau 
nous  offre  aussi  l'occasion  de  renouveler  une  remarque  que  nous 
avons  faite  ailleurs,  c'est-à-dire  que  les  combinaisons  gazeuses  ont 
un  volume  égal  à  la  somme  des  volumes  des  gaz  qui  les  forment , 
si  cette  somme  représente  un  nombre  pair  :  en  d'autres  termes, 
il  n'y  a  condensation  que  lorsque  les  volumes  des  gaz  qui  se 
combinent  sont  impairs  :  aussi  n'y  en  a-t-il  pas  dans  le  bioxyde 
d'azote,  qui  est  formé  de  volumes  égaux  d'azote  et  d'oxygène  ;  il  y 
a  condensation,  au  contraire,  dans  le  protoxyde  d'azote  et  l'hypo- 
azotide,  parce  qu'ils  résultent  de  la  combinaison  de  volumes  im- 
pairs des  deux  gaz  élémentaires. 

i.  \l 


206  CHIMIE    ÉLÉMENTAIRE. 

Enfin,  si  Ton  admet  que  l'équivalent  de  l'azote  est  égal  à  2  vo- 
lumes, cette  série  devient  : 

lo  Protoiyde  d'azote...  =  Az20 

2o  Bioiyde  d'azote =  Az*  O2 

3<>  Acide  azoteux =  Az3  O3 

40  Hypoazotide =  Ai2  0* 

5o  Acide  azotique =  Az'Os 

L'hydrogène  et  l'azote  donnent  naissance,  par  leur  combinaison, 
à  un  corps  gazeux  dont  le  nom  ne  vous  est  pas  inconnu,  le  gaz 
ammoniac.  Nous  avons  vu  que  l'azote  peut  se  combiner  directe- 
ment avec  l'hydrogène,  pourvu  que  l'un  des  deux  gaz  soit  à  l'état 
naissant  ;  néanmoins,  on  tire  toujours  le  gaz  ammoniac  des  ma- 
tières animales  décomposées  par  voie  ignée. 

Ajoutons  cependant  que,  par  ce  procédé,  on  ne  l'obtient  jamais 
qu'à  l'état  de  combinaison  avec  un  acide,  en  sorte  que,  pour  les 
chimistes,  la  véritable  source  de  l'ammoniaque  sont  les  sels  am- 
moniacaux. 

Lorsque,  dans  les  laboratoires,  on  veut  se  procurer  du  gaz  am- 
moniac très-pur,  on  introduit  dans  un  ballon  un  mélange  formé 
d'une  partie  de  sel  ammoniac  pulvérisé  (  hydroçhlorate  d'ammo- 
niaque )  et  de  deux  parties  de  chaux  vive  ;  on  adapte  au  ballon  un 
tube  recourbé  dont  l'extrémité  plonge  dans  le  mercure  et  commu- 
nique avec  une  éprouvette  destinée  à  recueillir  le  gaz.  On  chauffe 
le  ballon,  la  chaux  chasse  l'ammoniaque,  et  l'on  a  pour  résidu, 
du  chlorure  de  calcium,  pour  produit,  de  l'eau  et  du  gaz  am- 
moniac. 

H  Cl,  Az  Hs  +  Ca  0  =  CaCl  +  HO  +  Az  H» 

Hydroçhlorate       Oxyde  de     Chlorure  de    Eau.    Ammoniaque, 
d'ammoniaque.       calcium.         calcium. 

Ce  gaz  doit  donc  être  humide.  Si  on  le  veut  sec,  on  le  dirige, 
avant  de  le  faire  arriver  dans  l'éprouvette,  à  travers  un  tube  ren- 
fermant de  la  potasse  concassée  (pierre  à  cautère).  Si  l'on  veut 
ce  que  l'on  appelle  X ammoniaque  liquide,  c'est-à-dire  une  dis- 
solution aqueuse  de  gaz  ammoniac,  on  fait  arriver  le  gaz  succes- 
sivement dans  une  série  de  flacons  à  trois  tubulures,  communi- 
quant ensemble  au  moyen  de  tubes  et  formant  ce  que  l'on  appelle 
un   appareil  de   fVoulf,  dont  vous  voyez  ici  la  disposition 

(  «g.  54  ). 

C'est  encore  par  ce  même  procédé  que  l'ammoniaque  l  quide 
se  prépare  en  grand.  Depuis  quelque  temps,  on  profite  des  eaux 
ammoniacales  qui  se  forment  dans  les  usines  à  gaz  :  ces  eaux 


renferment  du  carbonate  et  de  l' hydrosulfate  d'ammoniaque  ;  par 
l'action  de  la  cbaux  aidée  par  la  chaleur,  ces  sels  se  décomposent 


et  le  gaz  ammoniac  va  se  condenser  dans  des  bombonnes  ou  il 
trouve  de  l'eau  ;  ces  bombonnes,  réunies  par  des  tubes  de  com- 
munication, forment  à  leur  tour  un  véritable  appareil  de  Woulf. 

Le  gaz  ammoniac  est  incolore,  d'une  odeur  très-piquante  qui 
provoque  le  larmoiement  :  il  se  liquéfie  à  — 40",  ou  bien  à  -+■ 10" 
sous  la  pression  de  fi  ~  atmosphères  '.  Sous  l'influence  combinée 
d'une  très-basse  température  et  d'une  haute  pression,  M.  Faraday 
est  parvenu  à  le  solidifier  :  dans  cet  état ,  sa  forme  est  celle  d'une 
substance  blanche  cristalline  et  transparente ,  ayant  très-peu 
d'odeur  à  cause  de  la  faible  tension  de  sa  vapeur.  Le  gaz  ammo- 
niac est  irrespirable,  et  par  conséquent  il  ne  peut  pas  alimenter 
la  combustion.  Il  réagit  comme  les  alcalis,  verdit  le  sirop  de  vio- 
lettes et  ramène  au  bleu  le  papier  de  tournesol  préalablement 
rougi  par  un  acide  :  c'est  à  cause  de  cette  propriété  qu'on  l'ap- 
pelle alcali  volatil;  sa  densité  est  0,596,  c'est-à-dire  à  peu  de 
chose  près  la  somme  : 


La  composition  du  gaz  ammoniac,  déduite  de  sa  densité,  est 
confirmée  par  l'analyse,  car  un  volume  de  gaz  ammoniac,  soumis 
à  une  longue  série  d'étincelles  électriques,  augmente  jusqu'à  ce 

I.  Le  gai  ammoniac  fut  liqnetlé  pour  la  première  [ois,  en  IMÎ,  par  Baccelli,  pro- 
feneirr  de  pbyidqM  à  l'Uniteriiic  de  Bologne.  Voir  le  Journal  de  Phftiqm,  Chi- 
nait tl  lliiloirr  wilurtSU  ,  dp  L.  Rrn«na!elli.  Décade  I ,  I.  V,  p.  5. 
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qu'il  ait  doublé.  Si  on  l'examine  alors,  on  trouve  qu'il  se  compose 
d'un  mélange  formé  par  |  d'hydrogène  et  7  d  azote,  en  sorte  que 
le  gaz  ammoniac  résulte  de  la  combinaison  de  : 

4  vol.  d'azote  ,      .  . 

3  vol.  d'hydrogène  j  «mûmes  en  2  volumes. 

Comme  le  gaz  ammoniac  se  combine  par  volumes  égaux  au  gaz 
chlorhydrique,  dont  l'équivalent  bien  connu  est  de  4  volumes,  il 
en  résulte  que  son  équivalent  est  représenté  par  le  même  nombre 
de  volumes.  On  peut  donc  admettre  que  le  gaz  ammoniac  est  formé 
par: 


2  vol.  d'azote 

6  vol.  d'hydrogène 


condensés  en  4  volumes. 


Exprimé  par  équivalents  et  en  poids,  il  est  formé  par  : 

4  équiv.  d'azote         =175     =82,36  ) 

3  équiv.  d'hydrogène  =  37,5    =  47,64  J  "*  **  H 

242,5       400,00 

La  composition  de  l'ammoniaque,  sous  le  rapport  des  volumes 
autant  que  sous  celui  des  équivalents,  rappelle  exactement  la  com- 
position de  l'hydrogène  arsénié. 

Le  gaz  ammoniac  est  très-soluble  dans  l'eau  :  un  volume  de 
liquide  en  dissout  670  de  gaz,  et  la  rapidité  avec  laquelle  il  est 
absorbé  donne  la  mesure  de  sa  pureté.  Lorsqu'on  ouvre  sous 
l'eau  un  flacon  rempli  de  gaz  ammoniac,  l'eau  s'y  précipite  avec 
une  telle  violence  que  souvent  elle  en  brise  les  parois,  tout  le  gaz 
est  absorbé,  et  le  flacon  se  trouve  complètement  plein  d'eau. 
Si  l'on  fait  la  même  expérience,  mais  avec  un  gaz  ammoniacal 
renfermant  une  très-faible  quantité  d'air,  on  voit  l'eau  monter 
doucement.  Toutefois,  le  flacon  s'en  remplit,  sauf  une  petite  bulle 
d'air  qui ,  malgré  sa  petitesse,  a  ralenti  considérablement  la  ra- 
pidité de  l'absorption. 

D'après  M.  Bouet  Bonfill ,  le  gaz  ammoniac  se  décompose  en* 
tièrement  au-dessous  du  rouge  naissant,  et  donne  un  mélange 
d'hydrogène  et  d'azote.  L'expérience  réussit  très-bien  lorsque  le 
gaz  traverse  un  tube  convenablement  chauffé ,  et  rempli  de  frag- 
ments de  chaux  caustique. 

L'oxygène  n'exerce  pas  d'action  sur  le  gaz  ammoniac,  pourvu 
toutefois  que  leur  mélange  soit  soustrait  à  l'influence  de  la  poro- 
sité ou  de  la  chaleur.  M.  Kuhlmann  a  obtenu  de  l'acide  azotique 
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en  faisant  passer  simultanément  sur  de  l'éponge  de  platine  (  corps 
très-poreux),  légèrement  chauffée,  du  gaz  ammoniac  et  de  l'air. 
D'un  autre  côté ,  4  volumes  de  gaz  ammoniac  et  3  d'oxygène  dé- 
tonnent très-bien  et  produisent  de  l'eau  et  de  l'azote. 

Nous  savons  que  le  chlore  dissous  décompose  l'ammoniaque 
également  dissoute,  et  que  l'azote  gazeux  en  est  le  produit  ;  mais 
il  y  a  des  cas  où  le  chlore  et  ses  congénères  agissent  sur  l'ammo- 
niaque de  manière  à  remplacer  l'hydrogène  et  à  donner  naissance 
à  des  composés  particuliers  :  ces  composés  n'ont  aucun  titre  à 
notre  attention,  si  ce  n'est  par  leur  propriété  d'être  très-détonants. 
Ainsi,  pour  vous  en  donner  un  exemple,  si  l'on  agite  un  peu  d'iode 
dans  de  l'ammoniaque  concentrée ,  on  obtient  une  poudre  noire, 
qui,  réunie  sur  des  petits  filtres  et  desséchée ,  détone  avec  un 
grand  bruit  en  la  touchant  seulement  avec  une  barbe  de  plume. 
Pendant  longtemps,  on  a  cru  que  dans  ces  composés  tout  l'hydro- 
gène de  l'ammoniaque  était  remplacé  par  du  chlore  ou  de  l'iode  ; 
aujourd'hui  on  est  porté  à  croire,  par  suite  des  expériences  de 
M.  Bineau,  que  les  deux  tiers  seulement  sont  remplacés.  Quoi  qu'il 
en  soit,  l'instabilité  de  ces  composés  est  très-grande ,  et  souvent  il 
arrive  qu'ils  font  explosion  sans  que  l'on  en  connaisse  la  cause. 

Puisque  l'ammoniaque  a  des  propriétés  basiques ,  je  pourrais 
vous  parler  de  ses  combinaisons  avec  les  acides  qui  nous  sont 
connus  ;  mais  ce  sujet  appartient  à  l'histoire  des  sels.  Aujourd'hui 
je  vous  dirai  seulement  que  les  propriétés  basiques  de  l'ammo- 
niaque ne  se  manifestent  qu'en  présence  de  l'eau,  et  que  le  gaz 
ammoniac  sec  ne  fait  pas  de  combinaisons  salines  proprement  dites 
avec  les  acides  anhydres  ;  en  sorte  qu'il  n'y  a  pas  de  sel  ammo- 
niacal qui  ne  renferme  les  éléments  de  l'eau.  L'on  doit  à  cette 
circonstance  la  théorie  de  l'ammonium ,  imaginée  par  Ampère  et 
développée  par  Berzelius;  théorie  qui  consiste  à  admettre  dans  les 
sels  ammoniacaux  un  métal  hypothétique ,  ou  du  moins  une  mo- 
lécule jouant  le  rôle  de  métal,  et  qui  serait  composée  des  éléments 
de  l'ammoniaque,  plus  une  molécule  d'hydrogène.  De  manière 
que  cette  sorte  de  sels  ne  contiendrait  ni  ammoniaque  ni  eau, 
mais  tout  simplement  un  oxyde  métallique  comme  les  sels  or- 
dinaires; dès  lors  toute  anomalie  disparaîtrait,  et  le  sulfate  de 
potasse,  par  exemple,  ne  différerait  point  de  cehii  d'ammoniaque, 
avec  lequel  il  est  isomorphe.  Ainsi ,  en  admettant  de  l'eau  dans 
ce  dernier  sel ,  on  ne  peut  expliquer  son  isomorphisme  avec  le 
sel  de  potasse , 

KO,  SO5 . . . .  =  sulfate  de  potasse , 
AzH*,  SO5,  HO  =  sulfate  d'ammoniaque, 
i.  42. 
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puisque  ni  leur  constitution,  ni  leur  composition  ne  sont  sembla- 
bles ;  mais  il  en  est  tout  autrement  si  Ton  admet  l'ammonium.  En 
effet: 

KO,  SO*  =  sulfate  d'oxyde  de  potassium, 
(  AzH4  )0,  SO*  =  sulfate  d'oxyde  d'ammonium. 

Dans  ce  cas  l'analogie  entre  la  constitution  des  deux  composés 
devient  évidente  ;  il  est  vrai  qu'ayant  l'habitude  de  considérer  les 
métaux  comme  des  corps  simples ,  on  éprouve  d'abord  une  certaine 
répugnance  à  envisager  comme  chimiquement  identiques  une  mo- 
lécule indécomposable  et  un  groupe  qui  en  contient  cinq  ;  mais 
nous  verrons  bientôt,  en  parlant  du  carbone,  que  les  phénomènes 
de  la  chimie  semblent  avoir  lieu  entre  des  groupes  moléculaires 
et  non  pas  entre  les  éléments  ultimes  de  la  matière  ;  en  sorte  que 
AzH4,  considéré  comme  un  système  unique,  devient  comparable 
à  K  ;  et  l'esprit  s'accommode  à  l'idée  de  deux  individualités  sou- 
mises aux  mêmes  règles  et  obéissant  aux  mêmes  lois.  Au  reste, 
nous  en  parlerons  plus  tard,  et  je  vous  ferai  voir  que  la  science  est 
aujourd'hui  assez  avancée  pour  se  passer  de  ces  fictions,  qui  lui 
ont  cependant  rendu  des  services. 

Si  l'ammoniaque  n'est  pas  un  des  corps  les  plus  abondants  dans 
la  nature,  c'est  un  des  plus  répandus.  Douée  des  propriétés  des 
alcalis,  on  la  trouve  toujours  combinée  avec  un  acide.  C'est  donc 
sous  la  forme  saline,  et  spécialement  sous  celle  de  carbonate, 
qu'on  la  trouve  dans  les  terres  arables,  dans  les  argiles,  dans  les 
ocres,  dans  les  fers  limoneux,  dans  la  plus  grande  partie  des  ma- 
tières minérales  poreuses  et  dans  l'eau  des  rivières  ;  c'est  encore 
sous  cette  forme,  ou  sous  celle  d'azotate  qu'on  la  trouve  dans  l'air. 
Il  n'est  pas  difficile  de  se  rendre  compte  de  sa  grande  diffusion  : 
tout  être  organisé  renferme  de  l'azote  ;  dès  qu'il  cesse  de  vivre  il 
rentre  dans  la  nature  minérale  par  la  voie  de  la  putréfaction  ;  cha- 
cun de  ses  éléments  prend  la  forme  la  plus  simple  ;  l'azote  prend 
celle  d'ammoniaque.  On  conçoit  donc  la  présence  de  ce  corps  dans 
les  substances  au  contact  desquelles  se  décomposent  les  êtres  qui 
ont  vécu.  Une  autre  circonstance  rend  également  compte  du  même 
fait  :  vous  n'avez  pas  oublié  que,  malgré  la  paresse  chimique  de 
l'azote,  il  ne  se  combine  pas. moins  .avec  l'hydrogène  naissant; 
or  l'eau  joue  un  rôle  considérable  dans  les  phénomènes  qui  se  pas- 
sent à  la  surface  de  la  terre,  non-seulement  par  sa  présence  ou 
comme  véhicule,  mais  encore  par  la  part  que  ses  éléments  y 
prennent.  L'eau  se  décompose  donc,  et  son  hydrogène  se  combine 
avec  l'azote  de  l'air  dissous  dans  l'eau  même,  et  forme  de  l'ammo- 
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niaque.  Tel  est  le  cas,  par  exemple,  du  fer  qui  s'oxyde  ou  qui  passe 
à  un  état  supérieur  d'oxydation  :  l'oxygène,  dissous  dans  l'eau, 
commence  l'oxydation  du  métal  ;  mais  celui-ci ,  en  contact  avec 
l'oxyde,  forme  un  couple  voltaïque  qui ,  de  son  côté,  décompose 
l'eau  ;  ses  éléments  se  trouvent  alors  à  l'état  naissant  :  l'un  d'eux, 
l'oxygène,  se  fixe  sur  le  fer  dont  il  continue  l'oxydation  ;  l'autre, 
l'hydrogène,  se  combine  en  partie  avec  l'azote  de  l'air  dissous 
dans  le  liquide,  et  engendre  de  faibles  quantités  d'ammoniaque. 
Ainsi ,  toutes  les  oxydations  qui  s'effectuent  par  suite  de  la  dé- 
composition de  l'eau ,  pouvant  occasionner  la  formation  d'ammo- 
niaque, on  voit  pourquoi  cette  substance  est  aussi  répandue.  Ré- 
pétons que  l'air  atmosphérique  en  contient  de  faibles  quantités 
sous  forme  de  carbonate  et  d'azotate  :  or,  ces  sels  étant  solubles 
dans  l'eau,  les  pluies  doivent  les  transmettre  à  la  terre. 

Remarquez  une  disposition  admirable  de  la  Providence  dans 
la  porosité  des  matières  minérales  et  des  détritus  organiques. 
Tout  semble  démontrer  que  les  plantes  puisent  leur  azote  sous 
forme  d'ammoniaque  ;  la  plus  grande  partie  elles  la  trouvent  dans 
la  terre  et  l'absorbent  par  leurs  racines  ;  mais  les  sels  ammonia- 
caux (nous  avons  dit  que  dans  la  nature  l'ammoniaque  est  tou- 
jours combinée  avec  un  acide  )  sont  tous  solubles,  et  plusieurs 
d'entre  eux  sont  volatils  :  ces  deux  propriétés  pourraient  les  éloi- 
gner des  racines  des  plantes,  qui  se  trouveraient  ainsi  appauvries 
d'un  élément  de  leur  nourriture  ;  mais  cela  n'arrive  pas,  parce  que 
la  nature,  en  donnant  la  porosité  à  la  plus  grande  partie  des  ma- 
tières terreuses  et  organiques,  les  a  douées  de  la  faculté  de  con- 
denser les  gaz  et  même  les  sels  dissous  :  les  sels  ammoniacaux  se 
trouvant  donc  ainsi  soustraits  à  l'évaporation,  et  en  partie  à  la  dis- 
solution, n'échappent  plus  aux  atteintes  des  racines. 

L'ammoniaque  est  un  des  réactifs  les  plus  usités  dans  les  labo- 
ratoires. Depuis  longtemps  la  médecine  l'emploie  comme  rubéfiant. 
Quelques  gouttes  dans  un  verre  d'eau  forment  une  boisson  qui 
combat  les  effets  de  ^ivresse.  Les  vétérinaires  s'en  servent  pour 
dissiper  les  météorisations  qui  se  manifestent  chez  les  bestiaux 
lorsqu'ils  ont  mangé  trop  de  légumineuses  fraîches.  Une  trentaine 
de  grammes  dans  un  véhicule  mucilagineux  suffit  pour  guérir  un 
cheval  ou  un  bœuf.  Le  gaz  ammoniac  peut  servir  à  l'assainisse- 
ment immédiat  des  localités  rendues  asphyxiantes  par  l'acide 
carbonique,  puisqu'il  absorbe  ce  dernier  gaz  et  en  forme  un  sel 
inoffensif.  Les  teinturiers  et  les  fabricants  de  perles  fausses  font 
un  grand  usage  d'ammoniaque.  Ce  gaz  exerce  sur  les  organes 
une  action  qui,  étant  prolongée,  pourrait  devenir  funeste.  Il 
cause  les  ophthalmies  dont  sont  affectés  les  vidangeurs. 
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Terminons  par  le  rapprochement  des  principales  propriétés  des 
corps  dont  l'étude  a  fait  le  sujet  de  cette  séance. 

Le  phosphore,  l'arsenic  et  l'azote,  forment  des  séries  de  combi- 
naisons oxygénées  où  Ton  trouve  des  termes  semblables. 

Acide  phosphoriqoe.  =  PhO*....  PhO»  =  Acide  phosphoreux. 
Acide  arsénique  ....  =  Ar  0*. . . .  Ar  O3  =  Acide  arsénieux. 
Acide  atotiqoe =  AïO3....  AzO'  =  Acide  aioteui. 

Les  phosphates  et  les  arséniates  sont  isomorphes,  et  saturent 
trois  molécules  de  base. 

Les  phosphites  et  les  arséoites  sont  également  isomorphes ,  et 
saturent  deux  molécules  de  base  ;  tandis  que  les  azotates  et  les 
azotites  n'en  saturent  qu'une. 

Le  phosphore,  l'arsenic  et  l'azote,  se  combinent  avec  l'hydrogène 
et  forment  trois  produits  à  propriétés  alcalines  ;  leur  composition 
est  représentée  par  des  formules  semblables,  et  leur  constitution 
parait  identique. 

Hydrogène  phosphore.  =  PhH>  =   {  J  J^g^   j    =  *  volumes. 

Hydrogène  arsénié....  =  Ar  W  =    (  •  T0}nmes  M***"»   I    =  4  volumes. 

(  2  volumes  arsenic...    \ 

*-*•■ -*■■-{  5  ;l-«  2*jn.  j  .  4  TOlnrae, 

Quoique  l'azote  n'ait  pas  autant  de  ressemblance  avec  le  phos- 
phore et  l'arsenic  que  ces  deux  corps  en  ont  entre  eux,  néanmoins 
on  ne  saurait  mieux  le  placer  qu'à  côté  de  ces  deux  métalloïdes. 
M.  Thénard  fils  a  découvert  une  combinaison  de  l'hydrogène  phos- 
phore avec  un  hydrogène  carboné  qui,  sous  le  rapport  de  la  com- 
position ,  ressemble  à  une  combinaison  formée  par  l'ammoniaque 
et  découverte  par  M.  Wurtz. 

Ph  H»,  C*  H*  =*  gaz  découvert  par  M.  Thénard  fils, 
Az  H*,  C"  H9  =»  (  méthylammoniaque  )    gaz   découvert   par 
M.  Wurtz. 

Cette  circonstance  pourrait  déjà  justifier  la  réunion  de  l'azote 
à  l'arsenic  et  au  phosphore. 

Tous  ces  rapprochements,  toutes  ces  ressemblances  expliquent 
pourquoi  nous  n'avons  pas  voulu  séparer  l'étude  de  trois  corps, 
qui  paraissent  être  réunis  par  des  liens  de  la  même  nature  que 
ceux  qui  réunissent  au  chlore  le  brome,  l'iode  et  le  fluor  ;  à  l'oxy- 
gène le  sélénium  et  le  tellure. 
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BORE.  —  SILICIUM.  —  CARBONE. 

Bore.  —  Silicium.  —  Leur  préparation.  —  Acide  borique.  —  Singularité  de  sa  pro- 
venance. —  Lagoni-soffioni.  —  Préparation  et  propriétés  de  l'acide  borique.  — 
Action  de  l'acide  hydrofluorique  sur  l'acide  borique.  —  Emploi  de  cet  acide 
comme  dissolvant  des  minéraux.  —  Ses  applications  ordinaires.  —  Acide  sili- 
cique.  —  Sa  grande  abondance  dans  la  nature.  —  Cause  de  la  discordance  des 
chimistes  sur  la  véritable  formule  de  l'acide  silicique.  —  Geiser.  —  Expérience 
de  Jeffris.  —  Applications  de  l'acide  silicique.  —  Acide  bydroflnosilicique.  — 
Résnnié  des  principaux  traits  de  ressemblance  entre  les  composés  boriques  et 
siliciques,  —  Carbone  compacte ,  diamant,  graphite,  plombagine ,  charbon  des 
cornues.  —  Carbone  amorphe ,  charbon  ordinaire ,  coke ,  noir  de  fumée ,  charbon 
des  os.  —  Propriétés  décolorantes,  antiseptiques  et  absorbantes  du  charbon.  — 
Préparation  et  propriétés  de  l'oxyde  de  carbone.  —  Incertitude  sur  la  densité  de 
la  vapeur  de  carbone.  —  Action  du  chlore  sur  l'oxyde  de  carbone.  —  Action  de 
ce  dernier  gaz  sur  l'économie.  —  Préparation  et  propriétés  de  l'acide  carbonique. 
—  Eaux  gazeuses.  —  Assainissement  des  atmosphères  confinées  qui  se  trouvent 
viciées  par  l'acide  carbonique.  —  Importance  de  l'acide  carbonique  dans  la 
nature.  —  Son  emploi  à  l'état  gazeux  et  à  l'état  solide.  —  Préparation  et  pro- 
priétés du  sulfure  de  carbone.  —  Comparaison  entre  le  sulfure  de  carbone  et 
l'acide  carbonique.  —  Usages  du  sulfure  de  carbone.  —  Préparation  et  pro- 
priétés de  l'hydrogène  protocarboné.  —  Ce  gaz  est  la  cause  des  explosions  dans 
les  mines  de  houille.  —  Lampe  de  sûreté.  —  Préparation  et  propriétés  de  l'hy- 
drogène bicarboné.  —  Action  du  chlore  sur  l'hydrogène  bicarboné.  —  Cyano/- 
gène.  —  Som  importance  chimique.  —  Acide  hydrocyaniqne.  —  Action  de  cet 
acide  sur  l'économie  vivante.  —  Acides  oxygénés  du  cyanogène.  —  Instabilité 
de  la  molécule  cyanique.  —  Résumé. 

Messieurs. 

Les  trois  métalloïdes  qu'il  nous  reste  à  étudier  ne  présentent 
pas,  à  beaucoup  près,  cet  ensemble  d'analogies  frappantes  que 
nous  avons  remarqué  dans  ceux  qui  les  précèdent.  Si  quelques 
composés  boriques  et  siliciques  paraissent  avoir  un  certain  air  de 
famille ,  d'autres  diffèrent  entre  eux  notablement  par  l'ensemble 
de  leurs  caractères  chimiques  ;  cependant  l'étude  du  bore  et  du 
silicium  ne  saurait  être  scindée.  Il  n'en  est  pas  ainsi  du  carbone  ; 
il  ne  figure  auprès  des  deux  autres  qu'en  forme  d'appendice,  et 
rien  de  plus. 

Fidèle  à  la  méthode  que  nous  suivons  habituellement,  nous  ne 
parlerons  du  bore  et  du  silicium  que  pour  mémoire  ;  car  ces  corps 
n'offrent  aucune  utilité  par  eux-mêmes  :  assez  coûteux  d'ailleurs, 
on  ne  les  trouve  que  dans  les  riches  collections.  Je  me  bornerai 
donc  à  vous  dire  qu'on  tire  le  bore  de  l'acide  borique ,  en  désoxy- 
dant  ce  composé  naturel  au  moyen  du  potassium.  Le  bore  est  pul- 
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vérulent,  brun,  infusible  à  la  chaleur  rouge,  et  chauffé  à  l'air  il 
reprend  l'oxygène  pour  redevenir  acide  borique. 

Quant  au  silicium  on  le  tire  d'un  produit  artificiel  composé  de 
fluor,  potassium  et  silicium  :  l'agent  dont  on  se  sert  est  encore  le 
potassium ,  qui  enlève  la  portion  du  fluor  combinée  au  silicium. 
Ce  dernier  corps  est  ainsi  rendu  libre ,  sous  forme  d'une  pous- 
sière noire,  laquelle,  de  même  que  le  bore,  est  infusible  et  inalté- 
rable en  vase  clos  ;  mais  elle  se  combine  avec  l'oxygène  et  devient 
acide  silicique,  si  on  la  chauffe  en  présence  de  l'air. 

Autant  il  nous  importe  peu  de  connaître  ces  deux  métalloïdes  à 
leur  état  élémentaire ,  autant  nous  avons  intérêt  à  les  connaître 
à  l'état  de  combinaison  :  le  bore,  avec  l'oxygène,  produit  l'acide 
borique;  le  silicium  produit  l'acide  silicique.  L'emploi  de  ces 
deux  acides  dans  les  arts,  le  mode  de  production  du  premier,  la 
grande  abondance  du  second,  sont  des  motifs  suffisants  pour  jus- 
tifier l'importance  que  nous  attachons  à  les  bien  connaître. 

L acide  borique,  seule  combinaison  oxygénée  du  bore  que  l'on 
connaisse,  est  un  produit  que  la  nature  élabore  dans  les  profon- 
deurs de  la  terre ,  et  les  circonstances  qui  accompagnent  son  ap- 
parition à  la  surface  constituent  un  des  faits  les  plus  curieux  de  la 
chimie  naturelle.  C'est  une  chose  merveilleuse,  en  effet,  que  de 
voir,  sur  une  petite  étendue  d'un  terrain  accidenté,  9  ou  1 0  établis- 
sements où  se  manifeste  sans  cesse  une  énorme  puissance  méca- 
nique, où  s'exécute  une  évaporation  de  100  millions  de  kilo- 
grammes de  liquide ,  où  l'on  réalise  une  production  annuelle  d'un 
million  de  kilogrammes  d'acide  borique  cristallisé,  sans  que  l'on 
aperçoive  ni  machines,  ni  combustible,  ni  matière  première. 

En  Toscane,  dans  un  endroit  connu  sous  le  nom  de  Lagoni,  on 
trouve  un  sol  tourmenté  et  crevassé,  d'où  sort  par  jets  un  mélange 
très-chaud  d'acide  carbonique,  azote,  oxygène,  hydrogène  sulfuré, 
vapeur  d'eau,  acide  chlorhydrique,  matières  organiques,  et  des  sul- 
fates d'ammoniaque,  de  fer,  de  chaux  et  d'alumine.  Autour  de  ces 
crevasses  soufflantes  que  l'on  appelle  sofioni,  l'on  a  construit  des 
bassins  circulaires  de  différents  diamètres  où  arrive  l'eau  des 
sources  voisines  ;  dès  qu'elle  est  assez  abondante  pour  pénétrer 
dans  les  fentes ,  on  voit  un  singulier  spectacle  :  le  mélange  ga- 
zeux la  refoule,  et  de  sa  masse  il  s'élève  des  cônes  qui  se  dé- 
chirent pour  donner  passage  à  une  colonne  de  vapeurs  blan- 
châtres. L'eau,  ainsi  refoulée,  renferme  de  l'acide  borique,  sub- 
stance que  l'on  ne  trouve  pas  dans  le  mélange  gazeux  qui  sort  des 
fentes  avant  que  l'eau  y  pénètre.  Est-ce  que  dans  l'intérieur  de  la 
terre  l'eau  opérerait  des  décompositions  dont  un  des  produits 
serait  l'acide  borique;  ou  bien  encore  le  rencontrerait-elle  sur 
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son  passage  et  l'en  traînerait-elle  mécaniquement?  Ces  deux  hy- 
pothèses ont  la  même  valeur  ;  car  il  y  a  des  combinaisons  de  bore 
qui  décomposent  l'eau,  dont  l'oxygène  se  fixe  sur  le  bore  même  et 
forme  de  l'acide  borique  ;  d'autre  part  cet  acide  très-fixe  d'ailleurs, 
ne  se  laisse  pas  moins  entraîner  par  la  vapeur  d'eau ,  ainsi  qu'il 
est  facile  de  le  constater  en  en  faisant  bouillir  avec  de  l'eau  tout 
simplement  dans  une  cornue.  Quoi  qu'il  en  soit,  l'eau  des  bassins 
(Lagoni),  après  un  ballottement  de  24  heures,  devient  presque 
bouillante,  et  alors  elle  contient  4  0/0  d'acide  borique.  Cette  disso- 
lution si  étendue  est  concentrée,  sans  dépense,  par  un  artifice  aussi 
simple  qu'ingénieux  :  on  la  fait  passer  dans  des  bassins  inférieurs 
où  elle  trouve  encore  de  nouvelles  crevasses  soufflantes;  elle  y 
pénètre  et  en  est  refoulée  tour  à  tour,  et  sans  cesse  ;  et  comme 
l'ensemble  des  phénomènes  est  toujours  le  même,  il  en  résulte 
qu'au  bout  de  24  heures  l'eau  contient  plus  d'acide  borique  qu'au- 
paravant. De  ce  second  bassin  elle  passe  dans  un  troisième,  situé 
plus  bas,  où  elle  s'enrichit  encore,  et  ainsi  de  suite.  Lorsque  le 
liquide  marque  4,3  à  l'aréomètre  de  Baume,  on  l'introduit  dans 
des  réservoirs  où  il  dépose  beaucoup  de  matières  terreuses.  Une 
fois  éclairci,  on  le  fait  passer  dans  des  chaudières  en  plomb  où  il 
se  concentre  par  évaporation  jusqu'au  point  de  marquer  40  de- 
grés.  Les  chaudières,  nombreuses  et  disposées  par  étages,  sont 
chauffées  sans  consommation  de  combustible ,  par  les  mélanges 
gazeux  qui  sortent  des  soffioni  mal  situés,  et  autour  desquels  il 
est  malaisé  d'établir  des  bassins  en  maçonnerie.  Ces  courants 
gazeux  chauds  sont  dirigés  sous  le  fond  des  chaudières ,  qui  s'é- 
chauffent assez  pour  produire  l'évaporation  dont  je  vous  parle. 
Le  liquide  concentré  s'écoule  finalement  dans  les  cristallisoirs 
où  il  dépose  l'acide  borique.  Cet  acide  est  loin  d'être  pur;  il 
renferme  de  48  à  25  0/0  de  matières  étrangères.  L'on  pourrait 
l'épurer  par  de  nouvelles  cristallisations ,  mais  on  préfère  le  con- 
sacrer tel  qu'il  est  à  la  fabrication  du  borate  de  soude,  dont 
nous  parlerons  ailleurs.  C'est  de  ce  sel  que,  dans  les  laboratoires, 
on  tire  l'acide  borique  lorsqu'on  le  veut  très-pur.  A  cet  effet ,  on 
dissout  4  partie  de  borate  de  soude  (borax  du  commerce)  dans 
2  ^  parties  d'eau  bouillante,  et  l'on  verse  dans  la  dissolution  assez 
d'acide  chlorhydrique  pour  que  la  liqueur  rougisse  fortement  le 
tournesol.  Par  le  refroidissement,  l'acide  borique  se  dépose  sous 
la  forme  de  lames  minces,  que  l'on  fait  cristalliser  encore  une  ou 
deux  foîs  pour  les  séparer  de  dernières  traces  d'acide  chlorhy- 
drique. 

L'acide  borique  cristallise  en  écailles  brillantes  qui  renferment 
43,  6  0/0  d'eau,  et  dont  la  composition  peut  être  représentée  par  la 
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formule  BoO*  +  3aq.  L'on  voit  par  elle  que  les  éléments  de  l'eau 
qui  accompagnent  cet  acide  peuvent  être  éliminés  par  des  actions 
physiques.  En  effet,  chauffé  à  -J-  400  il  en  perd  la  moitié;  à  une 
température  beaucoup  plus  élevée  il  fond,  en  passant  par  tous  les 
états  pâteux  intermédiaires,  et  devient  anhydre.  En  se  figeant,  il 
prend  l'aspect  du  verre  ;  avec  le  temps,  il  perd  sa  transparence, 
parce  que  ses  molécules  reprennent  l'état  cristallin  :  si  l'air  est 
numide,  sa  surface  devient  pulvérulente,  parce  qu'elle  s'hydrate. 

Bien  que  l'acide  borique  figure  parmi  les  acides  les  plus  fixes, 
néanmoins  il  est  sensiblement  volatil  à  de  très-hautes  tempéra- 
tures, surtout  lorsqu'elles  sont  soutenues  pendant  longtemps.  Aussi 
sa  volatilité  dans  les  fours  à  porcelaine  est  mise  à  profit  pour  ver- 
nir par  voie  de  vaporisation.  Pour  se  dissoudre  il  exige  25  parties 
d'eau  à  -f  20  ,  et  42-;  seulement  à  -j-  400°  ;  il  se  dissout  aussi  dans 
l'alcool  et  lui  donne  la  propriété  de  brûler  avec  une  flamme  verte. 
Je  vous  ai  dit  que  par  l'ébullition,  l'eau  entraine  mécaniquement 
l'acide  borique  ;  j'ajoute  que  l'alcool  en  fait  autant,  et  d'une  ma- 
nière encore  plus  prononcée  que  l'eau  :  ce  qui  paraîtrait  fort  sin- 
gulier si  M.  Ebelmen  n'avait  pas  démontré  que  cet  acide  contracte 
une  combinaison  avec  l'alcool,  et  que  c'est  sous  cette  forme  qu'il 
distille  pendant  l'ébullition. 

L'acide  borique  n'a  presque  pas  de  goût  aigre  ;  aussi  est-il  con- 
sidéré comme  un  acide  très-faible  :  en  effet,  il  communique  à  la 
teinture  de  tournesol  la  couleur  rouge  vineuse,  et  non  pas  celle  de 
pelure  d'oignon,  ainsi  que  le  font,  en  général,  les  autres  acides. 

J'ai  observé  que  lorsque  la  quantité  d'acide  borique  est  consi- 
dérable relativement  à  la  quantité  de  tournesol  sur  laquelle  on  le 
fait  agir,  il  se  manifeste  la  couleur  pelure  d'oignon.  Voici  comment 
on  fait  l'expérience.  On  abandonne  au  refroidissement  une  disso- 
lution bouillante  et  saturée  d'acide  borique  ;  lorsqu'elle  a  déposé 
l'excès  d'acide,  on  y  verse  un  peu  de  teinture  de  tournesol,  qui  la 
colorera  en  rouge  vineux.  Alors  si  on  la  chauffe  de  manière  à 
redissoudre  tout  le  dépôt  cristallin,  la  couleur  du  iiquide  deviendra 
rouge  pelure  d'oignon,  pour  redevenir  rouge  vineuse,  après  un 
nouveau  refroidissement ,  et  une  nouvelle  séparation  d'acide  bo- 
rique. Pour  bien  apprécier  les  différentes  nuances  il  faut  observer 
les  liqueurs  sous  des  fortes  épaisseurs.  Des  éprouvettes  placées 
sur  du  papier  blanc,  sont  très-commodes  pour  cette  sorte  d'expé- 
rience. 

Nous  avons  adopté  436,  45*  pour  le  nombre  proportionnel  du 

1.  M.  Laurent  pense  que  le  nombre  proportionnel  de  l'acide  borique  est  137,5  , 
e'est-à-dire  11  fois  celui  de  l'hydrogène.  Il  appuie  son  opinion  sur  des  analyses 
d'un  grand  nnmbro  dp  bnratps. 
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bore  (voir  4re  Leçon) ,  et  pour  l'acide  borique  la  formule  BoO*  ; 
mais  nous  devons  faire  remarquer  que  le  plus  souvent  la  proportion 
indiquée  par  cette  formule  ne  sature  qu'une  demi-proportion  d'une 
base  ;  si  bien  que  les  borates  les  plus  communs  sont  considérés 
ou  comme  des  sels  acides ,  ou  comme  des  sels  neutres ,  si  Ton 
double  toutefois  l'équivalent  du  bore  et  celui  de  l'acide  borique. 
L'opinion  des  chimistes  est  partagée  à  cet  égard  :  les  uns  admettent 
436,45  pour  le  nombre  proportionnel  du  bore,  et  Bo  0*  pour  la  for- 
mule de  l'acide  borique  ;  les  autres  portent  ce  nombre  proportionnel 
à  272,30,  ce  qui  donne  Bo  06  pour  l'acide.  Quoi  qu'il  en  soit  de  ces 
divergences,  il  est  certain  que  l'acide  borique  peut  donner  nais- 
sance à  plusieurs  espèces  distinctes  de  sels,  ce  qui  le  rapproche  de 
l'acide  phosphorique.  Nous  aurons  l'occasion  de  faire  une  remarque 
semblable  pour  l'acide  silicique. 

De  tous  les  corps  que  nous  avons  étudiés,  l'acide  fluorhydrique 
seul  décompose  directement  l'acide  borique.  Le  chlore  ne  le  dé- 
compose qu'avec  l'intervention  de  la  chaleur.  Si  l'on  chauffe  dans 
une  cornue  un  mélange  de  deux  parties  de  fluorure  de  calcium 
(spath-fluor)  et  d'une  partie  d'acide  borique  fondu,  on  obtient  un 
gaz  qui  porte  le  nom  de  fluorure  de  bore,  et  dont  la  composition 
est  analogue  à  celle  de  l'acide  borique.  L'équation  suivante  vous 
donnera  une  idée  exacte  de  la  réaction  : 

2  BoO5  +  3 CaFl  =  (CaO)5,  BoO5  +  BoFl* 

Fluorure  Fluorure 

de  calcium.  de  bore. 

Ce  gaz  est  très-avide  d'humidité  ;  vous  en  avez  une  preuve  non- 
seulement  dans  les  fumées  très-épaisses  qu'il  répand  dès  qu'il 
arrive  dans  l'air,  mais  encore  dans  son  action  sur  le  papier  :  voici 
un  flacon  rempli  de  fluorure  de  bore  ;  j'y  introduis  un  morceau  de 
papier  blanc  et  je  le  retire  noir  ;  c'est  que  le  gaz  lui  enlève  l'hu- 
midité hygrdscopique,  et  en  même  temps  les  éléments  de  l'eau 
qui  sont  indispensables  à  son  existence  :  il  agit  comme  une  tem- 
pérature élevée.  Aucun  gaz  connu  n'approche  du  fluorure  de  bore, 
sous  le  rapport  de  son  avidité  pour  l'eau  ;  un  litre  de  ce  liquide  peut 
en  absorber  800  litres  !  Si  à  une  dissolution  saturée  de  ce  gaz  on 
ajoute  une  grande  quantité  d'eau,  il  y  a  décomposition  de  l'un  et  de 
l'autre.  C'est  ce  phénomène  qui  m'a  déterminé  à  vous  dire  quel- 
ques mots  du  fluorure  de  bore,  car  il  constitue  un  rapprochement 
remarquable  entre  le  bore  et  le  silicium.  En  effet  nous  verrons 
bientôt  qu'il  existe  un  fluorure  de  silicium  qui  se  comporte  avec 
l'eau  absolument  de  la  même  manière. 

Le  bore  se  combine  avec  le  chlore,  le  soufre,  et  très-probable- 
i.  13 
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ment  avec  leurs  congénères  :  toutes  ces  combinaisons  se  correspon- 
dent par  leur  composition  et  leurs  propriétés  fondamentales  ;  elles 
sont  toutes  décomposées  par  l'eau,  et  toutes  reproduisent  de  l'acide 
borique  ;  de  sorte  qu'il  suffit  de  se  rappeler  la  composition  d'une 
d'entre  elles  pour  savoir  celle  des  autres.  En  effet  : 

Acide  borique..  =  BoO3 
-  Fluorure  de  bore  =  BoFls 
Chlorure  de  bore  =  BoCl3 
Sulfure  de  bore.  =  Bo  S3  .' 

Le  principal  usage  de  l'acide  borique  est  de  servir  à  la  fabri- 
cation du  borax;  on  l'emploie  à  la  préparation  de  la  crème  de 
tartre  soluble  des  pharmaciens  ;  mêlé  avec  de  l'eau  et  de  l'acide 
sulfurique,  il  sert  à  imprégner  les  mèches  des  bougies  stéariques, 
afin  de  les  faire  courber  et  de  vitrifier  leurs  cendres.  Lés  chimistes 
en  usent  comme  d'un  fondant,  et  M.  Ebelmen  s'en  est  servi  comme 
d'un  dissolvant  pour  obtenir,  par  voie  ignée,  des  espèces  minérales 
que  jusqu'alors  on  avait  trouvées  dans  la  nature.  Ce  savant  a  seule- 
ment fait  voir  que  l'acide  borique  joue,  vis-à-vis  des  minéraux,  le 
même  rôle  que  l'eau  vis-à-vis  des  substances  qu'elle  peut  dissoudre. 
Dans  les  deux  cas  la  dissolution  s'évapore,  se  concentre,  et  aban- 
donne, sous  la  forme  de  cristaux,  les  matières  dissoutes. 

Le  fait  culminant  de  l'histoire  chimique  du  bore  c'est  l'acide 
borique  :  l'origine  naturelle  de  cette  substance,  et  le  rôle  qu'elle 
joue ,  comme  dissolvant  des  matières  minérales ,  méritent  d'être 
remarqués. 

J'arrive  aux  composés  du  silicium. 

Au  commencement  de  cette  leçon  je  vous  ai  dit  un  mot  sur  la 
préparation  du  silicium  :  je  n'y  reviendrai  pas,  et  je  passerai  de 
suite  à  l'étude  de  sa  combinaison  oxygénée.  La  nature  est  très- 
riche  en  acide  silicique.  Le  cristal  de  roche,  le  quartz,  le  silex,  la 
pierre  meulière,  l'opale,  ne  sont  que  des  formes  différentes  de  cet 
acide.  Il  est  le  principe  dominant  de  la  famille  des  silicates,  la  plus 
nombreuse  du  règne  minéral.  Naguère  encore  il  n'était  connu  que 
sous  le  nom  de  silice,  et  on  le  croyait  un  corps  simple.  Berzelius 
qui,  le  premier,  l'a  décomposé  en  oxygène  et  en  silicium,  a  prouvé 
qu'il  se  combine  avec  les  bases  en  proportions  définies,  et  qu'il 
a  tous  les  caractères  d'un  acide.  Sa  formule  sera  pour  nous 
Si  05  =  566,82.  Mais  nous  ierons  ici  la  même  remarque  qu'à  l'oc- 
casion de  l'acide  borique,  savoir,  que  cette  formule  n'est  pas  adop- 
tée par  tous  les  chimistes  ;  les  uns  représentent  l'acide  silicique  par 
Si  0*,  d'autres  par  Si  0;  bien  entendu  qu'ils  réduisent  l'équivalent 

1 .  D'après  Berzelius ,  il  y  aurait  plusieurs  dpprrés  de  snlfuration  du  bore. 
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du  silicium  à  deux  tiers  ou  à  un  tiers  de  celui  que  nous  avons  adopté. 
Ces  divergences  tiennent  à  ce  que  les  combinaisons  salines  de  l'a- 
cide silicique  sont  très-variées.;  peut-être  en  est-il  de  cet  acide 
comme  des  acides  borique  et  phosphorique  :  il  a  probablement 
plusieurs  états  moléculaires,  et  à  chaque  état  il  se  combine  avec 
différentes  quantités  de  base,  en  produisant  ainsi  différentes  es- 
pèces de  seis.  Quoi  qu'il  en  soit,  nous  adoplons  la  formule  SiO*, 
sans  pour  cela  trouver  les  autres  mauvaises. 

L'acide  silicique  est  très-pur  sous  la  forme  de  cristal  de 
roche.  Il  cristallise,  dans  le  système  rhomboëdrique,  en  prismes 
à  six  pans,  terminés  par  des  pyramides  régulières  à  6  faces;  sa 
densité  est  2,6  ■  et  il  raie  le  verre.  Infusible  dans  nos  forges 
les  plus  puissantes ,  il  subit  la  fusion  visqueuse  sous  le  dard  en- 
flammé d'un  mélange  d'oxygène  et  d'hydrogène  ;  il  est  insoluble 
dans  l'eau,  inattaquable  par  les  acides  (le  fluorhydrique  excepté) 
et  par  les  dissolutions  alcalines  les  plus  concentrées  ;  cependant  si 
on  le  fond  avec  un  excès  d'alcali  (potasse  ou  soude),  il  forme  une 
combinaison  qui,  décomposée  par  un  acide  (  le  chlorhydrique,  par 
exemple),  met  en  liberté  l'acide  silicique  sous  forme  gélatineuse. 
Dans  cet  état,  et  avant  d'avoir  été  chauffé  à  +  100,  il  est  un  peu 
soluble  dans  l'eau ,  et  il  l'est  beaucoup  dans  les  dissolutions  alca- 
lines même  très-étendues. 

L'acide  silicique  que  l'on  tire  d'une  combinaison  est  donc  so- 
luble ou  insoluble  dans  l'eau ,  attaquable  ou  inattaquable  par  les 
dissolutions  alcalines,  selon  qu'il  a  été  chauffé  au-dessous  ou  au- 
dessus  de  + 100  degrés.  Cette  propriété  ne  doit  pas  être  oubliée, 
surtout  lorsque  l'on  fait  des  analyses  de  matières  minérales,  soit 
par  la  voie  humide,  soit  par  la  voie  sèche  :  pour  être  sûr  d'avoir 
tout  l'acide  silicique  il  faut  que  les  liquides  où  il  se  trouve  libre 
soient  évaporés  à  sec,  et  que  les  résidus  soient  chauffés  au  moins 
à  -f400\  Aussi,  lorsque  les  chimisles  analysent  certaines  ma- 
tières minérales  ayant  subi  des  altérations  naturelles,  se  préoccu- 
pent-ils d'apprécier  séparément  trois  sortes  d'acides  siliciques  : 
4°  l'acide  gélatineux,  qui  se  trouve  libre  dans  la  substance,  et  que 
les  dissolutions  alcalines  peuvent  dissoudre  ;  2°  celui  qui  se  trouve 
mêlé  mécaniquement  sous  forme  de  sable  quartzeux,  etc.,  et  que 
les  alcalis  n'attaquent  pas  ;  3°  l'acide  silicique  combiné.  Il  ne  parait 
pas  impossible  que  l'acide  silicique  soil  hydraté  tant  qu'il  est  un 
peu  soluble.  On  lui  connaît  déjà  dans  la  nature  et  dans  les  labo- 
ratoires plusieurs  degrés  d'hydratation. 


1.  Suivant  M.  Schafgotsch,  l'acide  silicique  tiré  des  silicates  a  pour  densité  2,2 
Celle  de  l'opale  est  1,34,  mais  elle  devient  2,2  parla  calcination. 
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La  solubilité  de  l'acide  silicique  dans  l'eau  explique  pourquoi 
les  corps  d'origine  organique  se  minéralisent ,  et  pourquoi  nous 
trouvons  cette  substance  dans  les  «végétaux,  les  animaux,  et  dans 
tous  les  êtres  organisés.  Certaines  eaux  minérales,  entre  autres 
celles  des  Geisers,  en  Islande,  en  renferment  des  quantités  consi- 
dérables. On  a  beaucoup  discuté  sur  son  origine,  et  Ton  croit  au- 
jourd'hui la  connaître  d'une  manière  probable,  grâce  à  une  expé- 
rience gigantesque  faite  par  Jeffris  :  cet  expérimentateur  a  fait  ar- 
river un  énorme  torrent  de  vapeur  d'eau  dans  un  système  de  fours 
chauffés  au-dessus  de  la  fusion  de  la  fonte  ;  dans  ces  fours  et  sur  le 
passage  de  la  vapeur,  il  avait  placé  des  monceaux  de  minéraux  sili- 
cates et  des  pièces  de  poterie.  L'expérience  dura  40  heures.  On 
trouva,  en  ouvrant  les  fours,  que  plus  de  400  livres  de  matière  mi- 
nérale avaient  été  dissoutes  et  entraînées  par  la  vapeur.  Les  parois 
du  four  étaient  corrodées  et  présentaient  une  surface  raboteuse.  Les 
échantillons  de  poterie,  qui  se  trouvaient  dans  les  expositions  les 
plus  chaudes,  avaient  été  rongés  et  percés  ;  ceux  placés  dans  les 
parties  moins  chaudes  étaient  recouverts  par  une  couche  épaisse 
de  silice.  La  vapeur  d'eau  chauffée  à  une  haute  température  pou- 
vant dissoudre  non-seulement  l'acide  silicique,  mais  l'arracher 
aux  combinaisons  dans  lesquelles  il  est  engagé,  on  comprend  sans 
peine  la  grande  richesse  en  silice  des  eaux  toujours  chaudes  des 
Geisers,  et  en  même  temps  la  présence  des  cristaux  et  des  enduits 
de  silice  dans  les  roches  et  dans  les  filons.  Cependant  l'origine  que 
nous  venons  d'indiquer  pourrait  ne  pas  être  le  seule  ;  le  sulfure, 
et  le  chlorure  de  silicium,  substances  qui  peuvent  se  former  dans 
les  entrailles  de  la  terre,  se  décomposent  sous  l'influence  de  l'eau, 
en  acide  silicique,  et  en  acide  sulfurique,  ou  chlorhydrique. 

Les  usages  de  l'acide  silicique  sont  considérables  :  il  constitue 
l'un  des  principaux  ingrédients  du  verre,  du  cristal  et  des  pierres 
artificielles.  Le  céramie  surtout  l'emploie  pour  modifier  les  pâtes  et 
les  rendre  tantôt  plus,  tantôt  moins  fusibles  ;  il  concourt  à  la  forma- 
tion des  ciments  et  des  mortiers  ;  enfin,  il  sertaux  chimistes,  danscer- 
taines  analyses ,  pour  augmenter  la  fusibilité  de  quelques  minéraux. 
Parmi  les  corps  que  nous  avons  étudiés,  l'acide  fluorhydrique 
seul  attaque  et  décompose  directement  l'acide  silicique.  Le  pro- 
duit en  est  un  corps  gazéiforme  connu  sous  le  nom  de  gaz  fluo- 
silicique,  dont  la  composition  rappelle  celle  du  gaz  fluoborique. 
Si  l'on  chauffe  un  mélange  d'acide  sulfurique,  de  fluorure  de 
calcium  (spath-fluor)  et  de  quartz,  l'un  et  l'autre  pulvérisés,  ou 
bien,  à  la  place  de  ce  dernier,  du  verre  pilé  (silicate  terreux  alca- 
lin),  l'on  obtient  un  gaz  dont  la  composition  est  représentée  par 
la  formule  Si  FI*.  Voici  quelle  est  la  réaction  : 
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3CaFl  +  SiOI  +  3SO*  =  3CaO,SO*  +  SiFl1 

Ce  gaz  est  incolore  et  très-avide  d'humidité  :  aussi  répand-il  des 
fumées  assez  intenses  lorsqu'on  le  verse  dans  l'air.  Mis  en  con- 
tact avec  de  l'eau,  il  se  décompose,  donne  naissance  à  Yacide  hy- 
drofluosilicique,  qui  reste  dissous,  et  met  en  liberté  de  la  silice 
gélatineuse.    - 

Cette  équation  va  nous  donner  une  idée  de  la  réaction  : 


Si  cet  acide  n'était  pas  un  réactif  employé  dans  les  laboratoires, 
et  notamment  pour  préparer  l'acide  chlorique,  je  me  bornerais  à 
vous  faire  remarquer  que  le  mode  de  sa  formation  constitue  un 
rapprochement  de  plus  entre  le  bore  et  le  silicium  :  en  effet,  le 
gaz  ûuo  borique  Bo  FI*,  sous  l'influence  de  l'eau,  met  en  liberté  de 
l'acide  borique  et  engendre  de  l'acide  hydrqfluoboriqtte,  dont  la 
constitution  parait  être  la  même  que  celle  de  l'acide  hydrofluo- 
silicique;  mais  comme  cet  acide  est  un  réactif  assez  important, 
ainsi  que  je  viens  de  vous  le  dire,  je  vais  vous  entretenir  de  sa  pré- 
paration. On  introduit  un  mélange  formé  d'une  partie  de  sable, 
une  de  spath-fluor  et  six 
d'acide  sulfurique  dans 
un  ballon  bien  sec  que 
l'on  ferme  avec  un  bou- 
chon de  liège  portant 
dans  son  axe  un  tube  à 
trois  branches;   on  le 
place  sur  un  petit  four- 
t   neau  (fig.  52),  et  on  le 
'    chauffe  légèrement  après 
■    avoir  plongé  l'extrémité 
du  tube  dans  du  mer- 
cure qui  se  trouve  au 
Kg.  St.  fond  d'une  éprouvette  : 

dès  que  le  gaz  commence  à  se  dégager,  on  verse  de  l'eau  sur  le 
mercure  ;  par  cette  disposition,  le  gaz  fluosjlicique  se  décompose 
en  arrivant  dans  l'eau,  sans  que  le  tube  coure  le  risque  d'être 
obstrué  parlasilicegélatineuse.  Quand  l'opération  a  été  prolongée 
pendant  quelque  temps,  l'eau  se  prend  en  masse  à  cause  de  la 
grande  quantité  de  silice  qu'elle  tient  en  suspension  ;  on  jette  ce 
magma  sur  un  linge  pour  séparer  la  silice  du  liquide  acide; 
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Ton  filtre  celui-ci  pour  le  rendre  limpide,  et  enfin  on  l'évaporé 
jusqu'à  ce  que  paraissent  des  fumées  blanches. 

L'acide  hydrofluosilicique  a  pour  caractère  distinctif  de  former 
dans  les  dissolutions  salines  à  base  de  potasse  un  précipité  gélati- 
neux tellement  translucide,  qu'on  ne  l'aperçoit  presque  pas,  sur- 
tout quand  la  dissolution  est  très-étendue  :  quoique  gélatineux,  le 
précipité  que  ce  réactif  produit  dans  les  dissolutions  salines  à  base 
de  soude  est  très-bien  visible  ;  la  différence  dans  l'aspect  de  ces 
deux  précipités  sert  souvent  à  distinguer  la  soude  de  la  potasse. 

Traçons-nous  les  principaux  traits  de  ressemblance  entre  les 
composés  boriques  et  siliciques. 

Combinaisons  semblablement  composées  et  constituées  : 

BoO3 SiO3 

BoCl3 SiCP 

BoFl3...l.  SiFl3 

Les  deux  acides  semblent  avoir  plusieurs  capacités  de  satura- 
tion ',  ce  qui  les  rapproche  également  de  l'acide  phosphorique. 
Tous  les  deux  subissent  la  fusion  visqueuse.  Les  combinaisons 
non  oxygénées  du  bore  et  du  silicium  se  décomposent  d'une  ma- 
nière analogue  sous  l'influence  de  l'eau. 

Passons  à  l'examen  du  carbone,  et  nous  terminerons  par  lui  l'é- 
tude des  métalloïdes. 

Le  charbon  ordinaire  vous  présentera  le  véritable  carbone  des 
chimistes,  si  vous  faites  abstraction  des  cendres  et  d'un  peu  d'hy- 
drogène qu'il  tient  condensé  dans  ses  pores.  Imaginez  un  diamant, 
de  l'eau  la  plus  pure,  et  vous  aurez  encore  en  lui  le  véritable  car- 
bone des  chimistes.  Dans  le  charbon  ordinaire  et  dans  le  diamant , 
nous  avons  donc  deux  types  autour  desquels  viennent  se  grouper 
plusieurs  espèces  :  de  même  que  le  charbon  ordinaire  est  le  type 
du  carbone  amorphe,  le  diamant  l'est  du  carbone  cristallisé.  Le 
noir  de  fumée,  le  coke,  le  noir  animal  se  groupent  autour  du 
premier  type  ;  le  graphite,  le  charbon  des  cornues  à  gaz,  et  la 
plombagine  se  groupent  autour  du  second. 

Examinons  d'abord  le  diamant ,  qui  est  pour  nous  le  carbone 
élémentaire  de  la  nature.  Le  diamant  se  trouve  dans  les  terrains 
d'alluvion  qui  proviennent  de  la  destruction  des  roches  ferrugi- 
neuses appartenant  à  la  formation  du  schiste  argileux,  et  dont  les 
débris  ont  été  transportés  par  les  eaux.  Ses  gisements  les  plus  con- 
sidérables sont  au  Brésil   et  dans  plusieurs  contrées  des  deux 

1 .  Par  ces  mots  :  plusieurs  capacités  de  saturation ,  on  vent  exprimer  ce  fait  : 
que  chacun  des  deux  acides ,  dans  certaines  circonstances ,  exige  pour  se  saturer , 
différentes  quantités  de  base ,  et  donne  plusieurs  sels  de  la  même  espèce- 
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Indes,  principalement  dans  les  royaumes  de  Visapour  et  de  Golconde, 
et  dans  l'île  de  Bornéo.  Ses  principales  formes  appartiennent  au 
système  cristallin  régulier  ;  sa  densité  varie  entre  3,50  et  3,55. 
Le  diamant  n'est  pas  toujours  transparent  et  incolore  :  il  y  en  a 
de  jaunes,  de  verts,  de  bleus,  d'opaques,  de  noirs  et  de  rosés  ; 
après  les  incolores,  ces  derniers  sont  les  plus  estimés.  Le  diamant 
brut  est  ordinairement  rugueux  à  sa  surface,  et  facilement  trans- 
lucide; il  ne  peut  être  poli  que  par  sa  propre  poussière,  tant  il 
est  dur  ;  en  effet ,  il  raie  tous  les  corps,  sans  exception  ;  il  pos- 
sède un  pouvoir  réfringent  et  un  pouvoir  dispersif  très-considé- 
rable, ce  qui  avait  fait  présumer  à  Newton  que  c'était  un  corps 
combustible  bien  avant  que  l'expérience  l'eût  prouvé.  C'-est  à  ces 
propriétés  qu'il  doit  ses  magnifiques  effets  de  lumière  lorsqu'il  est 
taillé.  Les  plus  hautes  températures  ne  peuvent  pas  le  volatiliser, 
si  toutefois  il  se  trouve  à  l'abri  de  l'air  ;  autrement,  il  se  transforme 
en  acide  carbonique,  et  alors  un  feu  de  forge  suffit  pour  le  faire 
disparaître. 

Pendant  longtemps  on  a  douté  que  le  diamant  fût  du  charbon 
pur  :  on  n'en  fut  convaincu  qu'après  les  expériences  de  Davy,  qui 
démontrèrent  l'identité  des  produits  fournis  par  la  combustion  du 
charbon  et  par  celle  du  diamant.  Une  fois  la  preuve  faite,  on 
n'épargna  aucune  tentative  pour  transformer  le  premier  dans  le 
second  ;  et  comme  on  prenait  pour  point  de  départ  la  propriété 
qu'a  le  diamant  de  braver  une  très-haute  température,  on  donnait 
inutilement  la  même  direction  à  toutes  les  expériences.  Ce  corps 
étant  dur,  compacte,  et  difficilement  combustible,  on  supposait  que 
la  nature  s'était  servie  de  températures  et  de  pressions  énormes 
pour  le  former  :  on  employa  donc  ces  deux  moyens,  mais  tous  les 
efforts  furent  infructueux.  On  s'obstinait  à  expérimenter  sur  du 
charbon,  parce  qu'on  se  figurait  que  la  nature  en  avait  fait  au- 
tant ,  et  l'on  trouvait  dans  la  couleur  noire  et  dans  la  structure 
stratiforme  de  la  partie  corticale  de  certains  diamants  une  donnée 
pour  conclure  que  ce  qui  était  autrefois  charbon  noir  ordinaire 
était  devenu  diamant.  La  justesse  de  ce  rapprochement  est  singu- 
lièrement contestable  ;  mais  si  l'on  n'est  pas  parvenu  à  transfor- 
mer le  charbon  en  diamant,  on  est  arrivé  à  opérer  la  transforma- 
tion inverse;  M.  Jacquelain  l'a  prouvé  par  une  expérience  remar- 
quable :  si ,  d'après  les  indications  de  ce  chimiste ,  l'on  met  un 
diamant  entre  les  deux  cônes  de  charbon  d'une  forte  pile  de  Bun- 
sen, on  le  voit  devenir  incandescent  et  jeter  une  lumière  telle 
que  l'œil  ne  peut  en  supporter  l'éclat  ;  observé  à  travers  un  verre 
noirci ,  on  le  voit  se  boursoufler  et  se  partager  en  plusieurs  frag- 
mente. Après  le  refroidissement ,  on  trouve  qu'il  a  complètement 
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changé  d'aspect  :  il  est  devenu  plus  volumineux,  sa  couleur  est 
gris  métallique,  il  est  friable,  et  ressemble  en  tout  point  au  coke 
ordinaire. 

Les  diamants  sont  fort  rares  dans  la  nature  :  on  estime  que  le 
Brésil  en  produit  annuellement  de  4  à  6  kilogrammes  ;  mais  la 
taille  et  le  polissage  en  réduisent  considérablement  le  poids.  Au 
surplus,  il  y  en  a  qui  sont  connus  sous  le  nom  de  diamants  de 
nature,  dont  la  forme  est  sphéroïdale,  et  qu'on  ne  peut  tailler. 
Le  plus  gros  diamant  est  le  Kohi-Noor  (montagne  de  lumière) 
qu'on  a  vu  à  l'exposition  universelle  de  Londres,  en  4854 ,  et 
qui  pèse  77ir  904. 

Après  le  diamant  vient  une  variété  de  charbon  qui,  aux  qualités 
communes  d'infusibilité,  de  fixité  et  d'insolubilité,  réunit  l'éclat 
métallique  et  l'aspect  cristallin.  Cette  variété  porte  le  nom  de  gra- 
phite, et  on  se  la  procure  artificiellement.  Dans  la  fabrication  du 
fer  on  se  sert  de  charbon  ;  le  fer  étant  fondu  en  dissout  une  cer- 
taine quantité  qu'il  abandonne  en  partie  par  le  refroidissement; 
le  charbon  vient  alors  cristalliser  à  la  surface  sous  forme  de  lames 
noires  brillantes,  souvent  assez  larges  :  c'est  le  graphite,  prove- 
nant d'une  véritable  dissolution  faite  à  chaud ,  qui ,  en  se  refroi- 
dissant, met  en  liberté  une  partie  de  la  matière  dissoute  dont  les 
molécules  s'agrègent  symétriquement.  Il  n'est  donc  pas  exact 
d'attribuer  au  charbon  l'insolubilité  ;  il  est  soluble  au  contraire, 
lorsqu'on  lui  donne  pour  dissolvant  le  fer  liquide. 

Sous  le  nom  de  plombagine  l'on  désigne  une,  espèce  de  gra- 
phite naturel  en  petites  paillettes  très-minces,  d'un  gris  métallique. 
Agrégées  les  unes  aux  autres,  elles  forment  des  masses  brillantes 
que  l'on  coupe  facilement  au  couteau,  et  laissent  des  traces  d'un  gris 
de  plomb  sur  le  papier.  On  l'emploie  à  la  confection  des  crayons. 

Dans  l'intérieur  des  cornues  qui  servent  à  la  fabrication  du  gaz 
à  éclairage,  l'on  trouve  des  masses  grisâtres  brillantes,  très-dures 
et  sonores  ;  elles  sont  formées  par  un  agrégat  de  petites  paillettes 
adhérant  les  unes  aux  autres  avec  une  grande  ténacité,  et  formant 
un  tout  très-compacte  et  pesant  :  aussi  les  appelle-t-on  charbon 
métallique,  et  non  sans  raison,  car  leur  conductibilité  pour  la 
chaleur  et  l'électricité  n'est  pas  inférieure  à  cejle  de  certains  mé- 
taux proprements  dits.  Du  reste,  cette  propriété  est  commune  à 
tous  les  charbons  compactes,  et  notamment  à  ceux  qui  font  partie 
de  ce  premier  groupe.  Le  graphite  et  la  plombagine,  quoique  très- 
délitables,  ne  jouissent  pas  moins  de  ce  caractère,  car  si  l'on  enduit 
avec  une  de  ces  substances  une  surface  résineuse,  elle  devient  bon 
conducteur  de  l'électricité,  ce  qui  prouve  que  chaque  parcelle 
charbonneuse  est  par  elle-même  très-compacte  :  aussi  se  sert-on 
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de  plombagine  dans  la  galvanoplastie  pour  enduire  les  moules  en 
plâtre  ou  en  cire,  afin  de  leur  donner  ainsi  la  propriété  conduc- 
trice d'un  métal. 

Toute  substance  organique  dont  la  combustion  n'est  pas  com- 
plète laisse  un  résidu  de  charbon.  Sur  ce  principe  est  fondée 
la  fabrication  du  charbon  ordinaire.  Carboniser  une  substance 
signifie  la  brûler  incomplètement.  On  conçoit  dès  lors  que,  sui- 
vant la  nature  de  la  matière  organique,  suivant  les  circonstances 
qui  accompagnent  sa  carbonisation,  Le  résidu  doit  avoir  des  pro- 
priétés différentes.  Cette  matière  n'est-elle  ni  volatile  ni  fusible? 
elle  fournira  un  charbon  qui  en  conservera  les  formes  primitives  : 
tel  est  le  cas  du  charbon  de  bois  et  de  celui  d'os.  La  matière  que 
l'on  veut  carboniser  est-elle  fusible?  elle  laissera  un  résidu 
amorphe,  boursouflé,  spongieux  et  luisant  :  le  coke  provenant  de 
la  houille  grasse,  et  le  charbon  fourni  par  le  sucre,  en  sont  des 
exemples.  Est-elle  volatile  ?  on  aura  alors  un  charbon  très-divisé 
et  léger  :  tel  est  le  cas  du  noir  de  fumée  qui  provient  de  la  com- 
bustion incomplète  de  la  résine,  des  huiles,  du  goudron,  etc.,  etc. 

Le  charbon  de  bois  peut  être  préparé  par  différents  procédés  : 
le  plus  commun  est  connu  sous  le  nom  de  procédé  des  forêts , 
dont  je  vous  parlerai  dans  la  seconde  partie  de  ce  cours.  Pour 
l'instant,  je  me  bornerai  à  vous  dire  que  ce  procédé  consiste 
à  faire  arriver,  au  milieu  de  la  masse  du  bois  à  carboniser,  une 
quantité  d'air  limitée,  de  manière  à  brûler  une  partie  du  combus- 
tible pour  distiller  l'autre. 

Cela  suffit  pour  vous  faire  comprendre  pourquoi  les  charbons  de 
bois  présentent  entre  eux  certaines  différences  :  il  y  en  a  de  légers 
et  de  très-denses  ;  quelques-uns  brûlent  lentement ,  d'autres  avec 
rapidité.  Enfin,  vous  vous  expliquerez  la  cause  de  ce  qu'on  nomme 
les  fumerons.  Toutes  ces  différences  tiennent  à  la  nature  du  bois  que 
l'on  soumet  à  la  carbonisation,  et  à  la  manière  dont  l'opération  a 
.marché.  Un  bois  dur  et  compacte,  tel  que  le  chêne,  produira  un 
charbon  compacte  et  brûlant  avec  lenteur  ;  un  bois  léger  et  po- 
reux, celui  que  Ton  appelle  blanc,  produira  un  charbon  léger  et 
brûlant  avec  facilité.  Du  charbon  préparé  par  une  carbonisation 
lente  donnera,  sous  le  même  volume,  plus  de  chaleur  que  celui 
préparé  par  une  carbonisation  rapide  :  c'est  que  le  premier  aura 
subi  un  plus  grand  retrait  que  le  second ,  et ,  sous  le  même  vo- 
lume, il  renfermera  plus  de  matière  combustible.  Les  fumerons 
ne  sont  que  le  résultat  d'une  carbonisation  mal  conduite  :  c'est  du 
bois  mal  carbonisé. 

Le  charbon  de  bois  de  bonne  qualité  est  d'un  noir  brillant  ;  il 
est  cassant  et  sonore  :  lorsqu'il  est  en  poudre  sa  densité  est  à  peu 
i.  43. 
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près  double  de  celle  de  l'eau,  mais  la  densité  apparente  du  char- 
bon normal*  est  beaucoup  moindre  car  on  admet  généralement 
que  le  mètre  cube  de  charbon  de  bois  dur  pèse  240  à  230  kilog. 
Tel  qu'on  le  prépare  pour  le  besoin  des  arts,  il  ne  peut  pas  être 
du  carbone  pur  :  en  effet ,  par  une  forte  calcination  en  vase  clos, 
il  perd  encore  de  son  poids,  perte  qui  varie  ordinairement  entre 
8  et  45  0/0.  Cela  explique  pourquoi  le  char L on  de  bois  ordinaire 
produit  une  légère  flamme  dans  les  premiers  moments  de  sa 
combustion  :  c'est  qu'il  renferme  encore  des  matières  volatiles  et 
combustibles.  Il  n'y  en  a  point  qui  ne  laisse  quelques  cendres, 
sur  la  quantité  absolue  desquelles  on  ne  peut  rien  dire  de  positif, 
car  non-seulement  elles  varient  suivant  l'espèce  du  bois  qui  a 
servi  à  la  préparation  du  charbon,  mais  encore  suivant  l'âge  et  le 
lieu  de  culture  du  bois  même. 

Le  coke  est  le  charbon  qui  provient  de  la  houille.  Cette  der- 
nière matière,  calcinée  dans  des  cylindres  pour  la  fabrication  du 
gaz  à  éclairage,  laisse  un  résidu  charbonneux  que  l'on  appelle  coke; 
sa  couleur  est  d'un  gris  de  fer,  son  éclat  est  demi-métallique  ;  il 
ne  tache  pas  ;  souvent  il  a  l'aspect  spongieux,  ce  qui  prouve  que 
la  houille  s'est  ramollie,  sinon  liquéfiée,  pendant  sa  carbonisation  ; 
les  gaz  qui  se  sont  formés  à  l'intérieur  se  sont  dégagés  à  travers 
la  masse,  en  formant  des  canaux  dont  les  parois  ne  se  sont  pas 
affaissées  et  ont  conservé  l'aspect  tubulaire  :  l'ensemble  de  ces 
tubes,  de  longueur  et  de  diamètre  différents,  donne  l'aspect  spon- 
gieux à  la  masse.  Tout  le  coke  n'est  pas  un  produit  accessoire 
de  la  fabrication  du  gaz.  Dans  quelques  localités,  on  carbonise 
la  houille  par  un  procédé  analogue  à  celui  qui  est  appliqué  à  la 
carbonisation  du  bois.  Bien  qu'en  apparence  très-poreux,  un 
mètre  cube  de  coke  ne  pèse  pas  moins  de  400  kilogrammes , 
dont  la  huitième  partie  est  représentée  par  des  matières  miné- 
rales. Cette  densité  prouve  que  le  coke  est  un  charbon  compacte, 
d'où  il  résulte  qu'en  brûlant  il  produit ,  sous  le  même  volume, 
beaucoup  plus  de  chaleur  que  le  charbon  de  bois,  même  le  plus 
dur.  Il  faut ,  du  reste,  avoir  soin  de  distinguer  la  véritable  poro- 
sité de  celle  qui  n'est  qu'apparente,  et  que  l'on  pourrait  appeler 
cavernosité.  Le  coke  est  plutôt  caverneux  que  poreux.  D'après 
M.  Mitscherlich,  le  diamètre  moyen  des  pores  du  charbon  de  bois 
est  d'environ  un  centième  de  millimètre,  et,  selon  ses  calculs,  la 
surface  totale  des  cellules,  dans  un  morceau  pesant  0«r  9565,  est 
d'environ  8  mètres  carrés.  Le  coke  est  bien  loin  de  présenter 
une  porosité  semblable  :  aussi  le  charbon  ordinaire,  une  fois 
allumé,  continue  à  brûler,  et  le  coke  s'éteint  aussitôt,  à  moins 
qu'un  courant  rapide  d'air  n'entretienne  sa  combustion  :  étant 
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compacte  et  par  conséquent  bon  conducteur  de  la  chaleur,  il  se 
refroidit  et  s'éteint.  C'est  précisément  dans  le  même  cas  que  le 
charbon  ordinaire  se  trouve  lorsqu'il  a  élé  fortement  calciné  :  il 
a  perdu  alors  sa  porosité  et  s'est  rapproché  de  la  nature  du 
coke. 

Le  noir  de  fumée  provient  de  la  combustion  incomplète  de 
certaines  matières  gazeuses.  Refroidissez  la  flamme  d'une  bou- 
gie, en  l'écrasant  au  moyen  d'un  corps  froid ,  ou  bien  entravez 
l'arrivée  de  l'air  sur  la  flamme,  vous  aurez  du  noir  de  fumée  : 
dans  le  premier  cas,  il  se  déposera  sur  le  corps  froid  ;  dans  le 
second ,  il  s'en  ira  dans  l'air  sous  la  forme  de  fumées  fuligineuses. 
Les  matières  qui  servent  à  sa  fabrication,  sont  les  bois  résineux, 
les  substances  grasses,  et  la  houille.  L'appareil  se  compose  d'un 
foyer  qui  chauffe  une  chaudière  contenant  de  la  résine  ou  du 
goudron,  etc.,  etc.  ;  les  fumées  qui  s'élèvent  de  cette  chaudière 
sont  enflammées  et  dirigées  avec  les  produits  gazeux  du  foyer 
dans  une  grande  chambre  cylindrique  dont  le  plafond  s'élève 
en  cône  ;  la  pointe  en  est  ouverte  et  sert  de  cheminée.  Les  fu- 
mées se  condensent  dans  cette  pièce  et  laissent  déposer  du  char- 
bon extrêmement  divisé,  qui ,  en  grande  partie,  va  adhérer  aux 
parois  recouvertes  de  toile  grossière  ou  de  peau  de  mouton.  Un 
cône  mobile  en  tôle  et  à  sommet  percé  est  établi  concentriquement 
au  plafond,  et  comme  sa  base  a  presque  le  même  diamètre  que 
la  chambre,  on  conçoit  qu'en  le  faisant  monter  et  descendre  à 
l'aide  de  cordes,  il  racle  les  parois  et  fasse  tomber  le  noir  de 
fumée  qui  y  adhère. 

Le  noir  de  fumée  commercial  n'est  pas  du  charbon  pur  :  c'est  à 
peine  s'il  en  contient  les  7  de  son  poids,  le  reste  est  formé  de  ma- 
tières résineuses,  bitumineuses  et  salines.  On  l'épure  en  le  calci- 
nant dans  des  cylindres  en  tôle  empilés  dans  un  four  ;  on  le  lave 
ensuite  avec  de  l'acide  chlorhydrique  étendu,  et  enfin  avec  de 
l'eau  pure.  Il  est  employé  principalement  comme  matière  colo- 
rante de  l'encre  de  Chine,  de  l'encre  d'imprimerie  et  des  crayons 
noirs* 

Ce  que  l'on  appelle  charbon  animal  est  un  mélange  intime 
de  charbon  très-divisé  et  de  sels  terreux  :  il  provient  des  os  cal- 
cinés en  vase  clos.  On  le  prépare  en  chauffant  des  rangées  de 
pots  en  argile  remplis  d'os  et  fermés  par  un  couvercle.  L'on  porte 
la  température  jusqu'au  rouge,  et  on  la  soutient  pendant  six  à  huit 
heures  avec  peu  de  combustible,  car  les  gaz  qui  s'échappent  de 
chaque  vase  s'enflamment  et  continuent  à  entretenir  la  tempéra- 
ture élevée  du  four,  si  bien  que  la  carbonisation  des  os  s'achève 
pour  ainsi  dire  toute  seule.  Le  charbon  animal  n'est  pas  un  ccm- 
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bustible;  d'ailleurs,  il  renferme  à  peine  un  neuvième  de  véri- 
table charbon  ;  le  reste  n'est  que  du  phosphate  et  du  carbonate 
de  chaux.  Nous  le  rappelons  dans  ce  moment ,  parce  que  bien- 
tôt nous  verrons  qu'il  a  des  propriétés  communes  avec  tous  les 
charbons.  Du  reste,  il  figure  ici  comme  appendice.  Quant  à  son 
utilité  industrielle,  nous  en  parlerons  ailleurs. 

Maintenant  que  nous  avons  passé  en  revue  chaque  espèce  de 
charbon  constituant  les'  deux  groupes,  voyons  d'abord  les  proprié- 
tés caractéristiques  de  chaque  groupe  avant  de  passer  à  l'histoire 
chimique  du  carbone,  abstraction  faite  de  sa  provenance. 

Les  propriétés  saillantes  du  premier  groupe  sont  :  la  forme  ré- 
gulière, la  forte  densité  et  la  difficile  combustion,  qui  en  est  une 
conséquence.  Le  diamant ,  le  graphite,  la  plombagine  et  le  char- 
bon métallique  (  des  cornues  à  gaz  )  ne  pourront  jamais  servir  de 
combustible,  et  la  difficulté  à  brûler  augmentera  avec  leur  densité  : 
en  effet ,  de  tous  ces  corps,  le  diamant  est  celui  qui  exige  une 
température  plus  élevée  pour  se  combiner  avec  l'oxygène,  mais 
aussi  sa  densité  est  la  plus  forte  :  tandis  que  celle  du  diamant  est 
3,50,  celle  du  graphite  est  2,20.  En  revanche,  toutes  les  espèces 
de  ce  groupe  conduisent  bien  la  chaleur  et  l'électricité. 

Ce  qui  caractérise  le  deuxième  groupe,  c'est  que  toutes  les 
espèces  qui  en  font  partie  sont  amorphes  et ,  au  degré  près,  faci- 
lement combustibles  ;  la  densité  de  chacune  d'elles  est  inférieure 
aux  densités  du  groupe  précédent  :  celle  du  coke,  le  plus  com- 
pacte de  tous  les  charbons  amorphes,  ne  dépasse  pas,  2,00.  La 
conductibilité  pour  la  chaleur  et  pour  l'électricité  doit  être 
faible  chez  les  espèces  de  ce  groupe ,  et  variera  avec  les  den- 
sités ,  de  sorte  que  les  deux  propriétés  sont  pour  ainsi  dire  so- 
lidaires :  ainsi ,  le  même  charbon  léger  qui  sera  plus  mauvais 
conducteur  qu'un  certain  charbon  dur,  lui  deviendra  incompara- 
blement supérieur  après  avoir  été  fortement  et  longuement  cal- 
ciné. On  sait ,  par  exemple,  que  la  braise  des  boulangers  conduit 
bien  le  fluide  électrique  '  ;  cependant  elle  provient  de  bois  dont  le 
charbon  ordinaire  n'a  pas  ce  caractère.  On  voit  donc  que  la  den- 
sité, et  la  conductibilité,  ajoutons  même  la  combustibilité  du  char- 
bon sont  dans  une  dépendance  mutuelle  :  plus  un  charbon  sera 
dense,  plus  il  sera  meilleur  conducteur  et  moins  bon  combus- 
tible :  il  est  moins  bon  combustible,  non  pas  parce  qu'il  produit 
une  somme  de  chaleur  moindre,  mais  parce  qu'il  la  produit  en 
un  laps  de  temps  plus  long.  Le  charbon  qui  brûle  rapidement  pro- 

1 .  On  se  sert  de  braise  dans  la  construction  de  paratonnerres  pour  disperser  dans 
le  sol  l'électricité  qui  s'écoule  par  les  tiges  métalliques. 
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duit  tout  son  effet  calorifique  dans  un  espace  de  temps  plus  court 
que  celui  qui  brûle  lentement  ;  mais  deux  quantités  égales  à  den- 
sités différentes  dégageront  en  définitif  la  même  somme  de  cha- 
leur, si  la  combustion  est  complète.  Le  charbon  trop  compacte,  et 
par  cela  même  mauvais  combustible  dans  des  circonstances  ordi- 
naires, peut  devenir  excellent  dans  des  circonstances  extraordi- 
naires de  tirage  et  d'afflux  d'air.  Personne  n'ignore  qu'un  brasier 
alimenté  au  coke  rayonne  plus  de  chaleur  que  s'il  était  alimenté 
au  charbon  :  dans  ce  cas,  la  cause  de  la  différence  est  complexe. 
D'abord  ,  sous  le  même  volume,  il  y  a  plus  de  principe  combus- 
tible, dans  le  coke  que  dans  le  charbon  de  bois  ;  en  outre,  la  com- 
bustion du  premier,  lorsqu'elle  a  lieu,  est  presque  complète,  et 
celle  du  second  ne  l'est  pas,  du  moins  en  grande  partie  ;  en  d'au- 
tres termes,  le  charbon,  en  brûlant ,  donne  beaucoup  d'oxyde  de 
carbone  ;  le  coke  en  donne  très-peu  :  or,  le  rapport  de  calorifica- 
tion  entre  deux  quantités  égales  de  charbon  qui  s'oxydent ,  Tune 
pour  devenir  oxyde  de  carbone,  l'autre  acide  carbonique,  est 

Une  propriété  spéciale  au  groupe  des  charbons  amorphes 
et  qui  tient  en  grande  partie  à  la  porosité ,  c'est  Y  absorption. 
Elle  se  manifeste  par  deux  phénomènes  qui  se  passent  à  chaque 
instant  sous  nos  yeux  ,  la  décoloration  et  la  désinfection.  Cela 
rappelle  le  chlore  ;  mais  celui-ci  décolore  et  désinfecte  parce  qu'il 
dénature  les  principes  colorants  ou  fétides,  tandis  que  le  charbon 
les  absorbe  et  les  condense  ;  aussi  la  faculté  d'absorption  se  rat- 
tache-t-elle  à  la  porosité:  le  coke,  qui  est  le  moins  poreux,  et  le 
charbon  animal ,  qui  l'est  au  suprême  degré,  représentent  les 
extrêmes  de  la  série  ci-dessous  construite  selon  le  développement 
de  cette  faculté. 

Charbon  animal  d'os, 

Charbon  de  bois, 

Braise, 

Noir  de  fumée  calciné, 

Coke. 

Commençons  par  constater  d'une  manière  générale  la  faculté  de 
condensation  ou  d'absorption,  avant  de  parler  particulièrement  de 
ses  conséquences.  Dans  ces  éprouvettes  renversées  sur  la  cuve  à 
mercure,  il  y  a  différents  gaz  ;  j'introduis  dans  chacune  d'elles  un 
charbon  incandescent  que  je  refroidis  d'abord  en  le  plongeant  dans 
le  mercure  de  la  cuve  ;  de  plus  je  fais  en  sorte  que  chaque  char- 
bon ait  à  peu  près  le  même  volume  :  vous  voyez  que  le  métal 
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monte  dans  toutes,  mais  à  des  niveaux  différents.  Pour  ne  pas 
consacrer  un  trop  long  temps  à  cette  expérience,  je  me  limite  aux 
gaz  ammoniac,  sulfhydrique  et  azote.  Vous  voyez  que  l'éprouvette 
du  premier  se  remplit  de  mercure  ;  dans  celle  du  second,  le  métal 
ne  monte  à  peu  près  qu'à  la  moitié,  et  c'est  à  peine  s'il  s'élève  dans 
la  troisième.  Si  j'avais  opéré  sur  tous  les  gaz  que  nous  connais- 
sons, vous  auriez  vu  une  élévation  particulière  pour  chacun  d'eux. 
On  ne  saurait  dire  pourquoi  un  gaz  est  plus  absorbé  qu'un  autre, 
mais  on  remarque  que  plus  un  gaz  est  soluble  dans  l'eau,  plus  il 
est  absorbé  par  le  charbon.  Vous  pouvez  vous  en  assurer  en  jetant 
les  yeux  sur  le  tableau  suivant  où  j'ai  inscrit  le  nombre  des  vo- 
lumes des  gaz  absorbés  par  un  volume  de  charbon,  et  en  même 
temps  la  solubilité  de  ces  mêmes  gaz  dans  l'eau  : 


Volumes  de  charbon.  Volumes  des  gai  absorbés.       Volumes  d'eau.       Volumes  des  gaz 

dissous. 

» 90  gaz  ammoniaque 

85  gaz  chlorhydrique 

65  gaz  sulfureux 

55  gaz  sulfhydrique 

........  40  protoxyde  d'azote 

9,7  oxygène 

7,4  azote 


'a 


670 

460 

50 

3 

0,500 
0,046 
0,015 


Bien  qu'il  n'y  ait  point  de  proportion  entre  la  solubilité  des  gaz 
dans  l'eau  et  leur  absorption  par  le  charbon,  il  n'en  est  pas  moins 
vrai  que  les  plus  solubles  sont  les  plus  absorbables. 

Maintenant  que  nous  sommes  convaincus  de  la  faculté  de  con- 
densation du  charbon,  passons  à  ses  conséquences  pratiques  ;  et 
comme  elles  se  manifestent  d'une  manière  aussi  remarquable 
qu'utile,  surtout  dans  le  charbon  animal ,  ce  sera  cette  espèce 
qui  servira  à  nos  expériences.  On  sait  que  le  charbon  animal 
décolore  et  désinfecte  :  c'est  par  cette  raison  qu'il  peut  absor- 
ber et  condenser.  Je  vais  vous  montrer  la  première  de  ces  pro- 
priétés par  une  expérience  très-simple  :  Voici  de  la  teinture  de 
tournesol  ;  je  l'agite  avec  un  peu  de  charbon  animal ,  puis  je 
jette  le  mélange  sur  un  filtre  :  la  liqueur  qui  va  passer  est  inco- 
lore. Ce  fait  vous  explique  pourquoi  cette  espèce  de  charbon  joue 
un  si  grand  rôle  dans  les  raffineries  de  sucre  et  dans  les  labora- 
toires. Le  sucre,  de  même  que  la  plus  grande  partie  des  sub- 
stances tirées  des  plantes,  est  toujours  accompagné  de  matières 
colorantes  qui  en  altèrent  la  pureté,  souvent  en  empêchent  la  cris- 
tallisation. Lorsque  nous  en  serons  à  l'étude  du  sucre,  je  vous  dirai 
tous  les  avantages  que  l'industrie  sucrière  a  tirés  de  la  propriété 
décolorante  du  charbon. 
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Je  vais  vous  prouver  que  le  charbon  est  doué  d'un  fort  pouvoir 
désinfectant.  Voici  de  l'eau  de  mare  qui  non-seulement  sent  la 
vase,  mais  qui  commence  à  sentir  les  œufs  pourris  :  elle  a  donc 
tous  les  caractères  de  la  corruption;  elle  n'est  ni  potable,  ni 
apte  à  aucun  usage  ;  je  l'agite  avec  du  charbon  animal  pendant 
quelques  instants,  et  je  la  jette  sur  un  filtre  :  elle  passe  limpide, 
et  inodore.  Si  je  l'avais  laissée  phis  longtemps  en  contact  avec 
le  charbon  animal,  et  si ,  après  l'avoir  filtrée,  je  l'avais  agitée  afin 
de  l'aérer,  j'aurais  pu  la  boire  sans  aucun  inconvénient.  Cela  vous 
explique  l'emploi  des  matières  charbonneuses  dans  la  fabrication 
du  noir  anima  Usé.  Cette  substance,  dont  l'agriculture  fait  une 
grande  consommation,  est  un  mélange  de  matières  fécales  et  de 
terreau  calciné.  Le  terreau  renferme  beaucoup  de  matière  végé- 
tale :  par  la  calcination  en  vase  clos ,  il  se  transforme  en  une 
terre  absorbante  qui  contient,  en  outre,  du  charbon  ;  c'est  pourquoi 
il  enlève  aux  matière»  fécales  la  mauvaise  odeur  et  rend  très-aisée 
leur  application.  La*  faculté  absorbante  du  charbon  ne  se  révèle 
pas  seulement  parce  qu'il  désinfecte  et  décolore,  mais  aussi  parce 
qu'il  enlève  souvent  à  l'eau  les  substances  qui  y  sont  dissoutes. 

Vous  n'avez  pas  oublié  qu'en  vous  parlant  des  eaux  potables, 
je  vous  ai  dit  que,  par  l'emploi  du  charbon  animal ,  on  pouvait 
améliorer  celles  qui  étaient  trop  calcaires  :  ce  fait  signale  déjà  le 
caractère  spécial  qui  nous  occupe  dans  ce  moment  ;  mais  la  science 
possède  un  nombre  considérable  d'observations,  dont  plusieurs 
datent  de  la  fin  du  dernier  siècle,  ayant  pour  objet  de  démontrer 
que  le  charbon  a  la  propriété  d'absorber,  le  plus  souvent  sans  les 
altérer,  non-seulement  une  multitude  de  sels  métalliques,  mais 
encore  beaucoup  de  principes  amers  végétaux.  L'on  a  fondé 
là-dessus  des  procédés  pour  en  isoler  quelques-uns  *.  On  sait  au- 
jourd'hui ,  par  exemple,  que  Ton  peut  enlever  complètement ,  à 
l'aide  du  charbon,  tout  l'acétate  de  plomb,  tout  le  bichlorure  de 
mercure  (sublimé  corrosif),  tout  l'acétate  de  cuivre  (  verdet),  tout 
le  sulfate  de  cuivre  (  couperose  bleue)  qui  se  trouvent  en  dissolu- 
tion dans  l'eau,  et  que  Ton  peut  ensuite  soustraire  au* charbon 
ces  substances  sans  qu'elles  aient  perdu  aucune  de  leurs  qualités. 
Sans  la  crainte  de  fatiguer  votre  attention  par  des  noms  avec  les- 
quels vous  n'êtes  pas  familiarisés,  je  vous  aurais  cité  une  foule 
d'autres  sels  qui  sont  dans  le  même  cas.  A  l'aide  du  charbon,  on 
peut  enlever  l'amertume  à  une  décoction  de  quinquina,  d'absinthe 
et  d'autres  plantes  amères,  qui  perdront  par  cela  môme  leurs  pro- 


1.  Voir  on  travail  de  M.  Esprit,  publié  dans  le  Journal  de  Pharmacie  et  de  Chi- 
mie, année  1840,  livraisons  de  septembre  et  octobre. 
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priétés  médicales  ;  mais,  en  revanche,  on  pourra  isoler  les  prin- 
cipes qu'on  leur  aura  enlevés,  en  soumettant  le  charbon  qui  en  est 
imprégné  à  l'action  d'un  liquide  bouillant  doué  de  la  faculté  de  les 
dissoudre. 

C'est  encore  à  la  faculté  d'absorption  qu'est  due  l'augmentation 
de  poids  (40  à  20  p.  0/0  )  qu'éprouve  le  charbon  ordinaire  qui  reste 
quelque  temps  exposé  à  l'air.'  Il  augmente  de  poids  parce  qu'il 
absorbe  et  condense  la  vapeur  aqueuse  atmosphérique.  Une  cha- 
leur ménagée  lui  fait  abandonner  cette  eau  ;  mais  ,par  une  chaleur 
intense  et  brusquement  appliquée,  il  se  dégage  en  outre  des  gaz 
combustibles  provenant  de  ce  que  l'eau  est  décomposée  par  le  char- 
bon incandescent.  La  haute  température  dont  jouit  la  flamme  ré- 
sultant de  la  combustion  de  ces  gaz  (  oxyde  de  carbone  et  hydro- 
gène) est  sans  doute  la  cause  pour  laquelle  les  artisans,  lorsqu'ils 
veulent  produire  une  forte  chaleur,  préfèrent  le  charbon  qui  a 
séjourné  pendant  quelques  mois  dans  l'eau  ;  mais  un  pareil  char- 
bon ne  convient  pas  pour  les  usages  domestiques,  puisque  toute 
la  chaleur  qui  est  absorbée  par  l'humidité  qui  s'évapore  est  per- 
due sans  compensation.  La  propriété  qu'a  le  charbon  incandescent 
de  transformer  l'eau  en  gaz  combustibles  explique  pourquoi  une 
faible  quantité  de  ce  liquide  ranime  l'incendie  au  lieu  de  l'éteindre. 

Point  de  doute  que  la  porosité  ne  contribue  à  rendre  le  char- 
bon absorbant  ;  toutefois  des  corps  bien  plus  poreux  (  le  noir  de 
platine,  par  exemple  )  ne  sont  pas  doués  de  ce  pouvoir  au  même 
degré  ;  en  sorte  que  l'on  peut  dire  que  le  charbon  possède  une  fa- 
culté d'absorption  qui  se  révèle  sous  l'influence  de  la  porosité 
sans  en  être  exclusivement  la  conséquence.  Cette  faculté  se  fa- 
tigue à  la  longue  et  le  charbon  finit  par  devenir  inerte  ;  on  peut 
le  revivifier  un  grand  nombre  de  fois  par  des  lavages  et  par  des 
calcinations  ;  le  but  de  ces  opérations  est  de  détruire  les  matières 
organiques  qui  ont  obstrué  ses  pores.  Nous  parlerons  ailleurs  des 
détails  de  ces  opérations. 

En  résumé,  ce  qui  caractérise  et  distingue  les  charbons  du  se- 
cond groupe  de  ceux  du  premier,  c'est  l'amorphisme,  la  combusti- 
bilité et  la  porosité  ;  à  ce  dernier  caractère  se  rattachent  la  fa- 
culté décolorante  et  désinfectante  et  celle  de  soustraire  aux  disso- 
lutions grand  nombre  de  sels  terreux  et  métalliques. 

Nous  avons  maintenant  à  examiner  le  charbon  sous  le  point  de 
vue  chimique,  en  faisant  abstraction  de  toutes  les  particularités 
qui  peuvent  le  modifier  physiquement  ou  mécaniquement  ;  aussi, 
pour  le  désigner,  ne  nous  servirons-nous  désormais  que  du  mot 
carbone. 

En  brûlant  dans  l'air,  le  carbone  ne  se  combine  avec  l'oxygène 
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qu'en  deux  proportions,  pour  former  Y  oxyde  de  carbone  et 
Y  acide  carbonique;  mais,  en  l'oxydant  par  des  moyens  détour- 
nés, il  peut  produire  plusieurs  combinaisons,  dont  vous  voyez 
la  liste  au  tableau  ci-desssous  : 

\  o  Acide  oialique C2  O3,  HO 

2o  Acide  mésoialique. .  C3  0« 

3o  Acide  rhodizonique.  C'O7,  3H0 

4o  Acide  croc oniqne...  G5  OS  HO 

5o  Acide mellitique...  C<  03,   HO 

De  tous  ces  composés,  l'acide  oxalique  mérite  seul  notre  atten- 
tion ;  mais  comme  on  le  prépare  soit  en  oxydant  le  carbone  qui 
fait  toujours  partie  des  matières  tirées  du  règne  végétal ,  soit  en 
l'extrayant  de  certaines  plantes  où  il  existe  tout  fait ,  nous  en 
réserverons  l'étude  pour  le  moment  où  nous  étudierons  la  chimie 
organique.  Il  nous  suffit  à  présent  de  connaître  les  produits  im- 
médiats de  la  combustion  du  carbone  dans  l'air,  c'est-à-dire  l'oxyde 
de  carbone  et  l'acide  carbonique. 

Ces  Gamelles  bleues  qui  sortent  de  nos  fourneaux  ne  sont  que 
de  l'oxyde  de  carbone  qui ,  en  brûlant ,  se  transforme  en  acide 
carbonique.  L'oxyde  de  carbone  n'est  donc  que  du  carbone  demi- 
brûlé,  puisqu'il  est  encore  combustible  ;  l'acide  carbonique,  au 
contraire,  est  du  carbone  complètement  brûlé.  La  formule  qui  re- 
présente la  composition  de  ces  deux  corps  le  démontre  assez  : 

CO  =  oxyde  de  carbone. 
C  0*  =  acide  carbonique. 

On  conçoit  de  quelle  manière  on  peut  passer  du  premier  de  ces 
deux  corps  au  second ,  et  réciproquement.  Donne-t-on  de  l'oxy- 
gène à  l'oxyde  de  carbone,  on  aura  de  l'acide  carbonique;  en 
enlève-t-on  à  l'acide  carbonique,  on  aura  de  l'oxyde  de  carbone. 
Ces  notions  nous  permettent  de  nous  rendre  compte  de  la  raison 
pour  laquelle  il  sort  de  l'oxyde  de  carbone  de  nos  fourneaux  : 
l'air  qui  y  arrive  fixe  son  oxygène  sur  les  premières  portions  de 
charbon  qu'il  rencontre  près  de  la  grille  et  donne  naissance  à  de 
l'acide  carbonique  ;  mais  ce  gaz,  forcé  de  traverser  une  masse  de 
charbon  incandescent ,  lui  cède  la  moitié  de  son  oxygène  et  se 
transforme  en  oxyde  de  carbone.  Ce  gaz,  tel  qu'il  sort  de  nos 
fourneaux,  ne  peut  être  pur  :  pour  l'avoir  dans  cet  état,  on  dirige 
un  courant  de  gaz  acide  carbonique  (que  l'on  se  procure  en  ver- 
sant de  l'acide  chlorhydrique  sur  du  marbre  concassé  )  à  travers 
un  tube  en  porcelaine  rempli  de  fragments  de  braise  et  chauffé 
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dans  un  fourneau  à  réverbère  :  le  gaz  qui  sort  du  tube  est  de  l'oxyde 
de  carbone  mêlé  à  un  peu  d'acide  carbonique,  dont  on  le  débar- 
rasse en  le  lavant  avec  une  dissolution  de  potasse  ou  de  soude. 
Ces  alcalis  n'absorbent  que  l'acide  carbonique. 

Voici  la  théorie  de  ce  procédé  :  l'acide  carbonique  cède  la  moitié 
de  son  oxygène  au  carbone  incandescent ,  et  l'oxyde  de  carbone 
est  à  la  fois  le  produit  d'une  réduction  et  d'une  oxydation  : 

CO»  +  C  =2CO 

Acide      Carbone.  Oxyde  de  » 

carbonique.  carbone. 

Il  est  encore  un  autre  procédé  dont  on  se  sert  principalement 
lorsqu'on  n'a  pas  besoin  de  grandes  quantités  de  gaz  ;  on  fait  bouil- 
lir dans  un  petit  ballon  un  mélange  d'une  partie  d'acide  oxalique 
du  commerce  et  de  5  parties  d'acide  sulfurique  ordinaire  :  le  gaz 
qui  se  dégage  est  dirigé  dans  un  flacon  contenant  une  dissolution 
alcaline,  et  de  là  il  passe  dans  les  éprouvettes.  Ainsi  préparé, 
l'oxyde  de  carbone  est  très-pur. 

L'acide  oxalique  anhydre  peut  être  considéré  comme  le  résultat 
de  la  réunion  d'une  molécule  d'acide  carbonique  et  d'une  molé- 
cule d'oxyde  de  carbone  ;  en  effet  : 

5  __  j  C  0*  =  acide  carbonique. 
^  ^  ■""     C  0  =  oxyde  de  carbone. 

Acide        »  J 

oxalique. 

On  conçoit  son  dédoublement  lorsque  l'on  admet  que  l'acide 
tel  que  nous  l'avons  supposé,  ne  peut  exister  qu'associé  aux  élé- 
ments de  l'eau  :  or,  si  une  substance  que  conque  les  lui  enlève, 
il  se  décompose.  C'est  précisément  ce  qui  arrive  lorsqu'on  fait 
bouillir  de  l'acide  oxalique  ordinaire  (  C"  Os,  H  0  +  2  aq  )  avec 
de  l'acide  sulfurique  :  celui-ci  lui  enlève  tout  à  la  fois  l'eau  d'hy- 
dratation et  de  composition,  et  alors  l'acide  oxalique,  rendu 
anhydre,  se  dédouble.  Voici  l'équation  qui  exprime  ces  phéno- 
mènes : 

C,0*,HO,2aq  +  S08,HO=7SO*,HO+3aq+COa  +  CO 

Acide  oxalique  Acide  sul-  Acide      Oxyde  de 

cristallise.  fnrique.  carbonique,  carbone. 

Il  est  inutile  de  dire  que  l'on  lave  avec  une  dissolution  alcaline 
le  mélange  gazeux  qui  provient  de  la  décomposition,  pour  faire 
absorber  l'un  des  deux  gaz,  l'acide  carbonique,  et  rendre  l'autre, 
l'oxyde  de  carbone,  extrêmement  pur. 
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Enfin  on  peut  encore  obtenir  de  l'oxyde  de  carbone  en  diri- 
geant de  la  vapeur  d'eau  sur  du  charbon  chauffé  au  rouge  cerise. 
Par  ce  procédé  l'oxyde  n'est  pas  pur  ;  il  est  mêlé  à  beaucoup 
d'hydrogène  et  à  de  l'acide  carbonique.  Une  fois  débarrassé  de 
ce  dernier  gaz,  il  sert  conjointement  à  l'hydrogène  comme  source 
de  chaleur,  et  même  de  lumière  *. 

L'oxyde  de  carbone  est  un  gaz  incolore,  inodore,  neutre,  et  qui 
n'a  pas  encore  été  liquéfié  ;  sa  densité  est  0,967.  On  est  sûr  qu'un 
volume  de  ce  gaz  renferme  un  demi-volume  d'oxygène,  et  vous  en 
aurez  la  preuve  dans  un  instant  ;  mais  on  ignore  si  le  reste  est 
formé  par  un  volume  ou  un  demi-volume  de  vapeur  de  carbone, 
cette  vapeur  n'étant  pas  connue.  Les  chimistes  qui  supposent 
qu'un  volume  d'oxyde  de  carbone  renferme  un  demi-volume  de 
vapeur  de  carbone  admettent  que  la  densité  de  cette  vapeur  est 
0,8*292  ;  en  effet  : 

7  densité  d'oxygène  =  0,5528 
■j  densité  de  vapeur 
de  carbone. .  .  .  =0,4446 


0,9674   =  densité   d'oxyde   de 

carbone. 

Dans  ce  cas,  l'oxyde  de  carbone  est  représenté  par  la  formule 

CO  \  =  2C a  O a  ) ,  qui  est  la  plus  communément  adoptée  ;  mais  les 
chimistes  qui  pensent  qu'un  volume  de  ce  gaz  renferme  un  vo- 
lume de  vapeur  de  carbone  adoptent  la  formule  C*0  (=2CO  V 
Évidemment ,  cette  dernière  formule  attribue  à  la  vapeur  de  car- 
bone une  densité  moitié  moindre  que  la  première  :  ainsi ,  la  for- 
mule C  O  représente  la  densité  de  la  vapeur  de  carbone  comme 
étant  =  0,8292,  et  la  formule  C*0  la  représente  comme  étant 
=  0,4446;  dans  tous  les  cas,  la  composition  du  gaz  oxyde  de 
carbone,  exprimée  en  équivalents,  sera  toujours  : 

i.  D'après  l'analyse  de  M.  Jacqnelain  le  gu  à  éclairage  et  à  chauffage  préparé  à 
Paris  par  M.  Gillard  et  compagnie,  a  la  composition  suivante  : 

Vapeur  d'eau.. »...      2 

Acide  carbonique 2 

Air 5 

Hydrogène 76,3  • 

Oxyde  de  carbone 14,7 

100,0 
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4  équivalent  de  carbone  =  75    =  42,56 
4  équivalent  d'oxygène  =400    =  57,4'4 


475       400,00 

Pour  les  uns,  l'équivalent  du  carbone  en  volumes  sera 
=  4  volume  ou  C  (  Regnault ,  Pelouze  et  Fremy,  etc.,  etc.  )  ;  pour 
les  autres,  il  sera  =  2  volumes  ou  C*  (Thenard,  Dumas,  etc.,  etc.) . 

L'oxyde  de  carbone  est  un  gaz  combustible  :  il  brûle  avec  une 
flamme  bleuâtre  caractéristique  et  se  transforme  en  acide  carbo- 
nique ;  en  effet ,  si  l'on  verse  de  l'eau  de  chaux  dans  une  éprou- 
vette  où  l'on  aura  brûlé  de  l'oxyde  de  carbone,  on  la  voit  blan- 
chir parce  qu'il  se  forme  du  carbonate  de  chaux  (craie).  Sous 
l'influence  de  la  lumière,  un  volume  d'oxyde  de  carbone  se  com- 
bine directement  à  un  volume  égal  de  chlore,  et  donne  naissance 
à  un  seul  volume  de  gaz  acide  chlorox  y  carbonique  ou  phos- 
géne. 

Cet  acide  gazeux  est  un  corps  remarquable  par  le  mode  de  sa 
formation,  qui  le  rapproche  de  l'acide  carbonique.  Effective- 
ment ,  si  à  un  volume  d'oxyde  de  carbone  on  ajoute  un  demi- 
volume  d'oxygène ,  on  a  l'acide  carbonique  ;  si  l'on  y  ajoute  un 
volume  de  chlore ,  on  a  l'acide  chloroxycarbonique  ;  mais  7  vo- 
lume d'oxygène  équivaut  à  4  volume  de  chlore,  si  bien  que  les 
formules  de  ces  deux  acides,  exprimées  en  équivalents,  sont  par- 
faitement semblables  : 

C  O  +  O  =  acide  carbonique. 

C  O  +  Cl  =  acide  chloroxycarbonique. 

Le  phosgène,  en  présence  de  l'eau,  se  décompose  en  acide  car- 
bonique et  en  acide  chlorhydrique. 

L'oxyde  de  carbone  est  absorbé  avec  une  grande  facilité  par  la 
dissolution  ammoniacale  de  protochlorure  de  cuivre.  Cette  pro- 
priété, signalée  par  MM.  Doyere  et  Leblanc,  est  bonne  à  connaître, 
parce  qu'on  peut  en  profiter  pour  séparer  l'oxyde  de  carbone  de 
certains  autres  gaz  avec  lesquels  il  serait  mêlé.  L'oxyde  de  car- 
bone est  un  excellent  réducteur  ;  aussi  joue-t-il  un  grand  rôle 
dans  le  traitement  des  minerais  de  fer  '.  Il  est  non-seulement 

1 .  L'oxyde  de  carbone  ne  se  borne  pas  seulement  à  réduire  des  oxydes  métalli- 
ques ,  mais  -  encore  un  bon  nombre  de  sels.  M.  Stammer  a  montré  que  sous 
l'influence  de  ce  gaz,  les  sulfates  ,  acide,  et  neutre  de  potasse,  les  sulfates  d'am- 
moniaque, de  chaux  et  de  baryte,  sont  réduits  à  l'état  de  sulfure  :  les  sulfates 
d'argent  et  de  cuivre  sont  réduits  à  l'état  métallique  :  les  sulfates  de  plomb  et  de 
fer,  donnent  un  mélange  de  métal  et  de  sulfure  :  le  sulfate  de  manganèse  donne 
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asphyxiant,  mais  délétère  :  une  faible  proportion  dans  une  atmo- 
sphère confinée  suffit  pour  donner  des  maux  de  tète  et  un  malaise 
général.  Il  résulte  des  expériences  de  M.  Leblanc  qu'un  oiseau 
périt  dans  une  atmosphère  qui  en  contient  ~ . 

Comme  l'oxyde  de  carbone  se  forme  toutes  les  fois  que  la  com- 
bustion du  charbon  n'est  pas  complète,  on  conçoit  que  partout 
où  les  appareils  de  chauffage  ne  sont  pas  bien  organisés,  on 
éprouve  des  accidents  qu'autrefois  on  attribuait  à  tort  à  l'acide 
carbonique.  L'usage  des  braseros^  en  Espagne  et  en  Italie,  en 
occasionne  parfois  de  fort  graves  ;  cela  ne  doit  j>as  étonner  :  la 
combustion  du  charbon  au  milieu  d'une  pièce  sans  tirage  vicie 
l'air,  non-seulement  à  cause  de  l'acide  carbonique  qu'elle  y  intro- 
duit, mais  à  cause  de  l'oxyde  de  carbone.  La  production  de  ces 
deux  gaz,  est  immanquable  toutes  les  fois  que  l'air  arrive  lente- 
ment sur  du  charbon  embrasé. 

Bien  que  l'oxyde  de  carbone  produise  de  l'acide  carbonique  en 
brûlant ,  ce  n'est  pas  à  l'aide  de  ce  moyen  que  l'on  se  procure  ce 
dernier  gaz  :  on  trouve  dans  la  nature  une  immense  quantité 
de  carbonate  de  chaux  sous  forme  de  pierre  calcaire,  de  craie,  de 
marbre,  de  coquilles,  etc.,  etc.;  en  traitant  l'une  quelconque  de 
ces  matières  par  un  acide,  on  la  décompose,  et  l'acide  carbonique 
qu'elle  renferme  est  mis  en  liberté  sous  forme  gazeuse.  On  se 
sert  ordinairement  du  même  appareil  qui  sert  à  la  préparation  de 
l'hydrogène  :  à  la  place  du  zinc  on  met  des  fragments  de  calcaire 
ou  de  marbre  ;  on  pourrait  y  mettre  de  la  craie,  mais  sa  grande 
division  rend  le  dégagement  trop  rapide  et  par  conséquent  peu 
commode.  L'acide  que  l'on  préfèfe  pour  décomposer  le  carbonate 
de  chaux  est  ordinairement  l'acide  hydrochlorique,  car  le  chlo- 
rure de  calcium  qui  se  forme  étant  soluble,  la  décomposition 
marche  sans  entrave.  Si  l'on  employait  de  l'acide  sulfurique,  il 
se  formerait  du  sulfate  de  chaux  qui,  étant  peu  soluble,  envelop- 
perait les  fragments  non  décomposés  et  ralentirait  le  dégagement 
de  telle  sorte  que  l'on  serait  obligé  de  remuer  la  masse  assez 
souvent. 

Voici  l'équation  qui  rend  compte  tout  à  la  fois  de  la  réaction 
et  de  ses  produits  : 

un  oxysulfnre  :  celui  de  ziiic,  de  l'oxyde  :  le  séleniate  de  baryte,  dn  sélénium  et  du 
carbonate  de  baryte  ;  les  azotates  de  potasse  et  de  baryte,  un  mélange  de  carbo- 
nate et  d'oxyde  :  l'arséniate  et  l'antimoniate  de  soude,  dn  métal  et  de  la  sonde  : 
l'oxalate  de  potasse  donne  dn  carbonate,  dépose  du  charbon ,  et  dégage  de  l'acide 
carbonique  :  le  chromate  de  plomb,  du  plomb  et  de  l'oxyde  de  chrome.  Enfin  , 
M.  Stainmer  a  fait  la  curieuse  observation  que  le  sesqnioxyde  de  fer  se  réduit  en 
fer  métallique  ,  mais  en  même  temps  il  se  forme  du  carbure  de  fer. 
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CaO,CO*  +  HCl  =  CaCl  +  HO  +  CO« 

Carbonate  Chlorure  Acide 

de  chaux.  de  calcium  carbonique. 

Avant  d'étudier  les  propriétés  de  ce  gaz,  il  faut  que  nous  soyons 
bien  pénétrés  de  sa  composition.  Elle  a  été  déterminée  synthéti- 
quement  par  MM.  Dumas  et  Stass:  ils  ont  fait  passer  un  courant 
d'oxygène  sur  un  poids  connu  de  carbone  presque  pur,  sous  forme 
de  diamant  et  de  graphite,  contenu  dans  un  tube  en  porcelaine  in- 
candescent •  ;  la  différence  de  poids  entre  l'acide  carbonique  qu'ils 
ont  obtenu,  et  le  diamant  ou  le  graphite  sur  lequel  ils  ont  opéré, 
leur  a  représenté  la  proportion  d'oxygène  qui  se  combine  avec  le 
carbone  pour  former  de  l'acide  carbonique.  Il  va  sans  dire  qu'ils 
ont  tenu  compte  des  faibles  traces  d'impureté  qui  accompagnaient 
les  deux  variétés  de  carbone.  Ils  ont  trouvé,  de  cette  manière,  que 
l'acide  carbonique  renferme  : 


4  équivalent  de  carbone  =   75    =   27,27 
2  équivalents  d'oxygène  =  200    =   72,73 


=  C08 


275     =100,00 


Cette  composition  est  conlirmée  approximativement  par  la  den- 
sité du  gaz  acide  carbonique,  qui  est  4 ,529.  Comme  on  a  lieu  de 
croire  qu'un  volume  de  ce  gaz  en  contient  un  d'oxygène,  si  l'on 
retranche  la  densité  de  celui-ci  de  celle  de  l'acide  carbonique,  et 
qu'avec  le  reste  on  établisse  une  proportion,  on  trouve  à  peu  de 
chose  près  les  mêmes  rapports  qui  ont  été  trouvés  par  MM.  Dumas 
et  Stass.  En  effet  : 

Densité  de  l'acide  carbonique =  4 ,5290 

Densité  de  l'oxygène =1,4056 


Reste  pour  représenter  le  carbone.  .    =  0,4234 
or,  4529:400  ::  0,4234  :x 

d'où  x  =  27,68  carbone,  au  lieu  de  27,27. 

Indépendamment  de  la  densité  qui  permet  de  croire  que  l'acide 
carbonique  renferme  son  volume  d'oxygène,  l'expérience  le  prouve 
d'une  manière  évidente.  Si ,  dans  un  ballon  contenant  un  volume 

1.  Il  y  avait  dans  le  tube  une  certaine  quantité  d'oxyde  de  enivre  pour  trans- 
former en  acide  carbonique  la  portion  d'oxyde  de  carbone  qui  anrait  pn  se  former 
pendant  l'expérience. 
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connu  d'oxygène,  on  introduit  un  morceau  de  charbon  attaché  à 
l'extrémité  d'un  gros  fil  de  fer,  et  si ,  au  moyen  d'une  lentille,  on 
concentre  les  rayons  solaires  sur  ce  charbon,  celui-ci  commencera 
à  brûler  ;  dès  que  sa  combustion  sera  terminée,  on  trouvera,  après 
les  corrections  d'usage,  que  le  volume  du  gaz  n'aura  pas  sensi- 
blement changé,  quoiqu'il  soit  en  grande  partie  formé  d'acide  car- 
bonique. 11  est  donc  clair  que  l'oxygène,  en  se  combinant  avec  le 
carbone  pour  devenir  acide  carbonique,  ne  change  pas  de  volume, 
et  que  par  conséquent  un  volume  de  ce  dernier  gaz  représente  un 
volume  d'oxygène. 

Je  pourrais  répéter  ici  ce  que  j'ai  dit  pour  l'oxyde  de  carbone, 
relativement  à  l'incertitude  où  l'on  est  sur  le  volume  de  la  vapeur 
de  carbone  qui  se  trouve  combiné  avec  l'oxygène  dans  l'acide  car- 
bonique. C'est  à  cause  de  cette  incertitude  que  vous  trouverez 
dans  les  ouvrages,  ce  composé  représenté  tantôt  par  C*  0*,  tantôt 
parCO*.  Il  est  probable  que  0,4234,  différence  entre  les  deux 
densités  de  l'oxygène  et  de  l'acide  carbonique,  représente  la  demi- 
densité  de  la  vapeur  de  carbone  ;  autrement  il  faudrait  admettre 
qu'un  volume  d'oxygène  et  un  volume  de  vapeur  de  carbone,  en  se 
combinant,  se  seraient  condensés  en  un  seul  volume,  ce  qui  n'est 
pas  ordinaire  entre  gaz  simples.  Au  contraire,  rien  n'est  plus  con- 
forme aux  analogies  que  d'admettre  : 

-   .,  .,    .  .    (  i  vol.  oxygène )   =  1  vol.  acide 

Pour  1  acide  carbonique  <  •   .       ,    u    i  u  • 

f  ^  toi.  vapeur  de  carbone.  )      carbonique. 

«   „  A   A        .    (  7  vol.  oxygène 1  =  1  vol.  oxyde 

Pour  l'oxyde  de  carbone  \    .      .  .        .     >   .   \  J 

4  I  ~  vol.  vapeur  de  carbone,  j   de  carbone. 

L'hypothèse  s'accorde  avec  le  fait  de  l'augmentation  de  volume 
qu'éprouve  le  gaz  acide  carbonique  lorsqu'il  se  transforme  en 
oxyde  de  carbone.  En  effet ,  ce  dernier  gaz  ne  se  formant  point 
par  condensation,  il  arrivera  que  lorsque  la  vapeur  de  carbone 
enlève  à  l'acide  carbonique  la  moitié  de  son  oxygène  le  volume 
primitif  doit  doubler  ;  ainsi  : 


1  vol.  0 
i  vol.  vapeur  de  carbone 


i  vol.  acidecarboniqne  (  ,       '      ,  j  =  de  /  i  vol.  0  \ 


D'un  autre  côté,  l'oxyde  de  carbone,  en  se  transformant  en 
acide  carbonique,  ne  change  pas  de  volume  puisque,  selon  l'hy- 
pothèse, la  moitié  du  volume  de  l'oxygène  qu'on  lui  ajoute  se  con- 
dense; en  effet  : 
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/  i  vol.  0  \ 
1  vol.  oxyde  de  carbone  l  »      .   _  ]  .     .      .,        ,     .       M  vol.  0  \ 

\  i  yoI.  G  J     =  1  vol.  acide  carbonique  I  t  _  I 

«i  vol.  oxygène  )  a 

En  sorte  qu'un  volume  de  gaz  acide  carbonique  peut  être  consi- 
déré comme  étant  composé  aussi  bien  par 


i  vol.  oxygène. ) 

1  vol.  vapeur  de  carbone.  {  =  *  ToL  ac,de  «*«iiqie. 


que  par 


1  vol.  oxyde  de  carbone. 


î  voi.  oxyae  ae  caroone.    i 

i  vol.  oxygène I   =  *  voL  ««de  carbonise. 


En  résumé,  l'oxyde  de  carbone  ne  change  pas  de  volume  en 
se  transformant  en  acide  carbonique,  et  l'acide  carbonique  double 
le  sien  lorsqu'il  devient  oxyde  de  carbone. 

L'acide  carbonique  est  un  gaz  incolore  à  peu  près  sans  odeur. 
Lorsqu'il  est  dissous  dans  l'eau,  il  possède  une  saveur  aigre- 
lette ;  il  rougit  le  tournesol  et  lui  communique  une  nuance  vi- 
neuse, précisément  comme  feraient  l'acide  borique,  l'acide  hydro- 
sulfurique,  et  tous  les  acides  très-faibles  '  :  cependant  j'ai  trouvé 
que  si  l'on  comprime  de  l'acide  carbonique  dans  de  la  teinture  de 
tournesol,  celle-ci  devient  rouge  pelure  (F  oignon;  la  soustrait-on 
à  l'excès  de  pression  et  fait-on  dégager  l'excès  de  gaz  soit  par  la 
chaleur,  soit  par  le  vide,  elle  reprend  la  couleur  rouge  vineuse. 
Relativement  à  la  teinture  de  tournesol ,  l'acide  carbonique 
n'est  donc  un  acide  faible  que  lorsqu'il  est  sous  la  pression  nor- 

1.  La  matière  colorante  du  tournesol  peut  être  considérée  comme  un  sel  de  cou- 
leur bleue ,  quoique  son  acide  soit  ronge  pelure  d'oignon.  Ce  sel  mis  en  contact 
avec  un  acide  fort ,  se  décompose ,  et  son  acide  devenant  libre  ,  se  manifeste  par  sa 
couleur  naturelle.  Mis  en  contact  avec  un  acide  faible ,  celui-ci  lui  enlève  feule- 
ment une  partie  de  la  base ,  et  le  transforme  en  un  sel  acide  dont  la  couleur  est 
rouge  vineuse.  Dans  tous  les  cas ,  le  tournesol  rougi  redevient  bleu  si  on  le  met 
en  contact  avec  un  alcali,  parce  que  celui-ci,  ou  sature  l'acide  libre,  ou  neutralise 
le  sel  acide  et  forme  un  sel  qui  est  bleu.  Ainsi,  l'acide  rouge  du  tournesol  forme 
des  sels  bleus.  Les  acides  forts  font  tourner  au  rouge  pelure  d'oignon  la  teinture  de 
tournesol,  et  les  acides  faibles  la  font  tourner  au  rouge  vineux:  les  premiers  mettent 
en  liberté  l'acide  végétal;  les  seconds  le  font  passer  à  l'état  de  sel  acide.  Au  reste, 
on  s'exposerait  à  des  mécomptes  si  on  ne  prenait  pas  certaines  précautions  en 
essayant  par  la  teinture  de  tournesol  la  puissance  d'un  acide.  Ainsi,  par  exemple, 
si  la  quantité  d'acide  sulfurique  que  l'on  verserait  dans  la  teinture  de  tournesol 
n'était  pas  suffisante  relativement  à  la  matière  colorante,  on  aurait  la  même  réaction 
que  donnent  les  acides  borique  et  carbonique.  La  couleur  rouge  vineuse  ne  peut 
donc  indiquer  la  faible  énergie  d'un  acide  qu'autant  que  cet  acide  a  été  employé 
dans  une  proportion  convenable. 
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maie  :  il  devient  un  acide  énergique  quand  il  est  soumis  à  une 
forte  pression.  La  machine  de  Briet,  celle  qui  sert  dans  les  mé- 
nages, pour  faire  l'eau  gazeuse,  se  prête  très-bien  à  cette  expé- 
rience. 

Un  litre  de  gaz  acide  carbonique  pèse,  dans  les  circonstances 
normales,  4«r977.  M.  Faraday  est  parvenu  à  le  liquéfier  sous 
la  pression  de  36  atmosphères  et  à  la  température  de  0°.  Si  on 
le  liquéfie  à  une  température  plus  basse,  la  pression  peut  être 
de  beaucoup  moins  forte  ;  à  30  degrés  au-dessous  de  zéro,  une 
pression  de  1 8  atmosphères  suffit  ;  à  30  degrés  au-dessus,  il  en 
faut  une  de  73.  M.  Thylorier  a  fait  plus  :  il  est  parvenu  à  le  soli- 
difier au  moyen  de  l'immense  froid  que  l'acide  carbonique  liquide 
lui-même  produit  en  s'évaporant.  Imaginez  une  sphère  d'acide 
carbonique  liquide  formée  de  couches  concentriques  :  les  pre- 
mières, pour  se  vaporiser  instantanément ,  enlèvent  aux  couches 
intérieures  assez  de  chaleur  pour  les  congeler. 

A  0°,  la  tension  de  la  vapeur  de  l'acide  carbonique  liquide  est 
égale  à  36  atmosphères  ;  elle  devient  égale  à  50  si  la  température 
s'élève  à  +15°  ;  ce  qui  explique  pourquoi  l'on  a  songé  à  faire 
servir  l'acide  carbonique  liquide  comme  force  motrice,  et  rend 
compte  en  même  temps  de  son  expansion  instantanée  et  du  re- 
froidissement qui  en  est  la  conséquence,  lorsqu'il  passe  tout  à 
coup  sous  la  pression  d'une  seule  atmosphère. 

L'acide  carbonique  liquide  a  un  coefficient  de  dilatation  supé- 
rieur à  celui  de  tous  les  liquides  connus  :  en  effet,  te  0°  à 
+  30°,  40  volumes  deviennent  4  4.  Il  se  présente  sous  la  forme 
d'un  liquide  incolore  très-mobile  dont  la  densité,  déterminée  à 
+  27°,  est  0,72,  et  à  —  8°  elle  est  0,98.  D'après  M.  Regnault, 
son  point  d'ébullition  serait  à  —  78°,26. 

L'eau  dissout  son  propre  volume  d'acide  carbonique  gazeux  : 
c'est  pourquoi ,  dans  les  expériences  précises,  il  faut  le  recueillir 
sur  le  mercure  ;  le  nombre  des  volumes  que  l'eau  peut  dissoudre 
augmente  avec  le  nombre  des  atmosphères  :  si,  par  exemple,  sous 
la  pression  ordinaire,  elle  dissout  un  volume  d'acide  carbonique, 
sous  une  pression  5  fois  plus  forte  elle  en  dissoudra  5  volumes  : 
aussi,  lorsque  après  avoir  comprimé  du  gaz  acide  carbonique  dans 
l'eau  on  supprime  la  pression,  le  gaz  se  dégage  et  il  n'en  reste 
que  ce  qui  est  proportionnel  à  la  pression  actuelle.  Cela  explique 
le  bouillonnement  qui  se  manifeste  lorsqu'on  débouche  une 
bouteille  d'eau  gazeuse  ou  de  vin  de  Champagne.  Toutefois,  les 
liquides  gazeux  que  l'on  appelle  mousseux  s'éventent  au  contact 
de  l'air  et  finissent  par  ne  plus  contenir  de  gaz,  ou  du  moins  ils 
n'en  contiennent  plus  que  des  traces.  C'est  une  conséquence  de 
i.  44 
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la  loi  de  la  dissolution  des  gaz  dans  l'eau.  La  physique  vous  ap- 
prendra que  l'eau  mise  en  présence  d'une  atmosphère  formée  par 
le  mélange  de  plusieurs  gaz,  dissout  de  chacun  d'eux  une  quan- 
tité égale  à  celle  qu'elle  dissoudrait  si  l'atmosphère  était  formée 
par  ce  gaz,  exerçant  une  pression  égale  à  la  fraction  de  la  pres- 
sion totale  qui  lui  appartient  dans  le  mélange  gazeux.  Or,  sup- 
posez que  de  l'eau  de  Seltz  (  eau  dans  laquelle  on  a  comprimé 
de  l'acide  carbonique  )  soit  soumise  à  la  pression  normale,  mais 
dans  une  atmosphère  de  gaz  acide  carbonique  ;  évidemment  elle 
abandonnera  autant  de  gaz  qu'il  sera  nécessaire  pour  que  celui 
qui  reste  soit  égal  à  son  volume  ;  ce  point  arrivé,  le  dégagement 
cessera,  parce  que  la  faculté  dissolvante  de  l'eau,  par  rapport  à 
ce  gaz,  sera  satisfaite.  Mais  si  l'atmosphère  était  formée  moitié 
air,  moitié  gaz  acide  carbonique,  comme  la  pression  que  celui-ci 
exercerait  serait  de  moitié  moins  forte  que  celle  qu'il  exerçait 
auparavant ,  l'eau  abandonnerait  encore  la  moitié  du  volume  du 
gaz  qu'elle  tient  en  dissolution  :  ce  qui  resterait  représenterait  tou- 
jours le  même  volume,  mais  sa  densité  serait  de  moitié  moins 
forte.  Dans  les  circonstances  ordinaires,  l'eau  de  Seltz,  abandon- 
née longtemps  à  l'air,  contient  toujours  son  volume  de  gaz  acide 
carbonique,  mais  ce  gaz  a  une  densité  2500  fois  moindre  que 
celle  qu'il  a  lorsqu'il  est  libre  et  sous  la  pression  normale,  parce 
que  l'air  n'en  contient  en  moyenne  que  — J— .  En  d'autres  termes, 
un  litre  d'eau  de  Seltz  éventée  contiendra  toujours  un  litre  d'acide 
carbonique  dont  le  poids,  au  lieu  d'être  =  0»"977,  sera 
=  0«r  00079.  Voilà  pourquoi  les  liquides  mousseux  perdent 
presque  tout  leur  acide  carbonique  quand  les  vases  qui  les  con- 
tiennent ne  sont  pas  hermétiquement  fermés. 

Une  industrie  qui,  dans  ces  derniers  temps,  a  pris  une  grande 
extension,  est  fondée  sur  la  solubilité  de  l'acide  carbonique  dans 
l'eau  :  je  veux  parler  de  la  fabrication  des  eaux  gazeuses.  On 
prépare  l'eau  artificielle  de  Seltz  en  foulant  du  gaz  acide  carbo- 
nique dans  l'eau  jusqu'à  ce  que  celle-ci  en  contienne  6  à  6  fois 
son  volume.  Au  moyen  de  pompes  foulantes  et  aspirantes  on 
peut  rendre  mousseux  toute  sorte  de  liquide  :  aussi  la  prépa- 
ration des  limonades  gazeuses,  de  l'eau  de  Sedlitz  et  d'une 
foule  d'eaux  médicinales  est  toujours  fondée  sur  le  même 
principe. 

L'acide  carbonique  soumis  à  une  série  d'étincelles  électriques 
est  partiellement  décomposé  en  oxyde  de  carbone  et  en  oxygène  ; 
mais  comme  ces  deux  gaz,  sous  la  même  influence,  peuvent  se 
combiner  de  nouveau  et  reproduire  l'acide  carbonique,  ce  gaz  dans 
de  pareilles  circonstances  ne  se  décompose  jamais  d'une   ma- 
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nière  complète.  En  effet,  l'étincelle  électrique  n'a  aucune  action 
sur  un  mélange  fait  en  proportions  convenables  d'oxygène,  d'acide 
carbonique  et  d'oxyde  de  carbone. 

Le  charbon  et  l'hydrogène,  chacun  de  son  côté,  décomposent  à 
chaud  l'acide  carbonique,  que  la  chaleur  seule  n'altère  pas.  La 
préparation  de  l'oxyde  de  carbone  est  fondée  sur  cette  propriété. 

L'acide  carbonique  éteint  les  corps  en  combustion,  et  par  con- 
séquent il  n'est  pas  respirable.  Le  premier  de  ces  deux  carac- 
tères négatifs  est  bientôt  démontré  :  il  suffit  de  plonger  une  bou- 
gie allumée  dans  une  éprouvette  remplie  de  ce  gaz  pour  voir  qu'elle 
s'éteint  à  l'instant  même  ;  quant  à  la  seconde,  comment  pour- 
rais-je  mieux  vous  la  démontrer  qu'en  vous  rappelant  les  asphyxies 
fréquentes  occasionnées  par  l'acide  carbonique  1  La  grande  den- 
sité de  ce  gaz  explique  certaines  particularités  que  l'on  a  remar- 
quées au  sujet  de  son  action  asphyxiante.  Aux  eu  virons  de  Naples 
se  trouve  une  grotte  célèbre  où  les  voyageurs  peuvent  entrer  im- 
punément ,  tandis  que  les  chiens  qui  les  accompagnent  se  meurent 
si  on  ne  les  retire  pas  assez  tôt  :  c'est  que,  par  les  fissures  du  sol 
de  cette  grotte,  il  se  dégage  beaucoup  d'acide  carbonique  ;  ce  gaz, 
en  vertu  de  sa  densité,  s'entasse  et  forme  une  couche  d'une 
épaisseur  assez  forte  pour  que  les  chiens  de  moyenne  taille  s'y 
trouvent  plongés.  Un  homme  ne  court  aucun  danger  tant  qu'il 
reste  debout.  On  peut  reproduire  en  petit  le  phénomène  de  ce 
lieu,  dit  la  grotte  du  Chien,  Cette  éprouvette  est  remplie  de  gaz 
acide  carbonique  :  si  j'y  introduis,  sans  dépasser  la  moitié,  un 
cylindre  d'un  moindre  diamètre,  je  ferai  sortir  un  volume  de  gaz 
égal  au  volume  du  cylindre  introduit  ;  en  retirant  celui-ci,  l'air  le 
remplace,  en  sorte  que  mon  éprouvette  est  remplie  moitié  d'acide 
carbonique,  moitié  d'air.  Il  s'agit  maintenant  de  vous  faire  voir 
que  ces  deux  gaz  ne  sont  pas  mêlés,  et  que  l'acide  carbonique 
occupe  la  moitié  inférieure,  l'air  la  moitié  supérieure.  Si ,  à  l'aide 
d'un  fil  de  fer,  je  fais  descendre  très-lentement  une  petite  bougie 
allumée,  elle  continuera  à  brûler  tant  qu'elle  ne  dépassera  pas  la 
moitié  ;  au  delà  de  cette  limite,  elle  s'éteindra. 

On  conçoit  comment  des  personnes  ont  été  asphyxiées  par  suite 
de  véritables  inondations  d'acide  carbonique.  Supposez  unechambre 
communiquant  avec  une  autre  d'un  étage  plus  élevé,  dans  laquelle 
aurait  lieu  la  fermentation  alcoolique  d'une  grande  masse  de  liquide 
sucré  :  si,  par  mégarde,  la  ventilation  était  supprimée  dans  cette  der- 
nière chambre,  le  gaz  acide  carbonique  qui  proviendrait  de  la  fer- 
mentation s'écoulerait  dans  la  première.  La  possibilité  de  ces  enva- 
hissements va  vous  être  prouvée  par  cette  expérience  :  au  fond 
de  ce  vase  vous  voyez  une  bougie  qui  brûle  tranquillement  :  elle  va 
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s'éteindre  si  je  verse  au-dessus  de  l'acide  carbonique.  Pouvant 
donc  transvaser  ce  gaz  comme  s'il  était  un  liquide,  on  conçoit 
que,  dans  quelques  cas,  il  forme  des  chutes,  des  cascades  ;  en  un 
mot,  on  conçoit  qu'il  puisse  même  occasionner  de  véritables 
inondations. 

L'acide  carbonique  est  asphyxiant ,  disons-nous,  mais  il  n'est  pas 
délétère  ;  en  effet ,  l'air  ne  devient  irrespirable  que  lorsqu'il  en 
contient  30  p.  0/0.  Ce  fait  parait  contredire  l'expérience  de  tous 
les  jours,  car  les  analyses  des  atmosphères  viciées  par  la  combus- 
tion de  charbon,  et  où  des  hommes  ont  péri  asphyxiés,  n'ont  ja- 
mais révélé  au  delà  de  4  à  5  p.  0/0  d'acide  carbonique  ;  au  sur- 
plus, on  sait  que,  dans  les  endroits  où  l'air  est  vicié  par  la  respi- 
ration, on  éprouve  déjà  un  malaise  dès  que  la  proportion  d'acide 
carbonique  y  atteint  1  p.  0,0.  Mais  il  faut  ne  pas  oublier  que,  pen- 
dant la  combustion  du  charbon,  il  se  forme  de  l'oxyde  de  carbone 
dont  nous  avons  déjà  reconnu  la  faculté  éminemment  délétère  : 
au  surplus,  des  émanations  dont  la  nature  n'est  pas  connue, 
s'exhalent  pendant  la  respiration  ;  ces  émanations  accumulées  et 
aspirées  à  leur  tour,  exercent  une  action  malfaisante  sur  l'éco- 
nomie, produisent  des  phénomènes  morbides  que  mal  à  propos 
nous  attribuons  à  l'acide  carbonique.  Voyez  au  tableau  ci-dessous 
la  composition  de  deux  atmosphères  asphyxiantes,  dont  une  formée 
par  la  combustion  du  charbon,  et  l'autre  par  l'introduction  directe 
d'acide  carbonique  dans  l'air  : 

Air  asphyxiant  par  la  corn-       Air  asphyxiant  par  l'a- 
bustion  du  charbon.  cide  carbonique. 

Acide  carbonique 4,61 30,40 

Oxygène 19,19  46,00 

Azote 75,62  53,60 

Oxyde  de  carbone 0,54  0,11 

Hydrogène  carboné 0,04  0,11 

On  voit  que  là  où  il  y  a  peu  d'acide  carbonique,  il  y  a  compa- 
rativement une  grande  quantité  d'oxyde  de  carbone.  Celte  consi- 
dération fait  disparaître  la  contradiction  apparente,  et  assigne  à 
chaque  gaz  son  véritable  rôle. 

On  peut  assainir  les  atmosphères  confinées  rendues  irrespira- 
bles par  la  présence  de  l'acide  carbonique,  en  y  introduisant  du  gaz 
ammoniac,  qui  se  combine  avec  cet  acide  et  le  fixe.  Au  lieu  d'am- 
moniaque, dont  l'excès  pourrait  nuire,  l'on  peut  se  servir  d'une 
dissolution  alcaline  (  de  potasse  ou  de  soude  )  que  l'on  exposerait 
dans  des  assiettes  :  son  action  serait  plus  lente,  mais  dépourvue  de 
toute  sorte  d'inconvénients.  M.  Graham  a  proposé  un  moyen  qui 
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est  presque  aussi  prompt  que  le  précédent,  et  beaucoup  moins 
coûteux  :  d'après  ce  savant ,  des  équivalents  égaux  de  sulfate 
de  soude  et  de  chaux  éteinte  forment  un  mélange  qui  absorbe 
très-bien  l'acide  carbonique.  Nous  avons  déjà  vu  que  lorsqu'une 
dissolution  de  ce  gaz  est  mise  en  contact  avec  de  l'eau  de  chaux, 
il  se  forme  de  la  craie  (carbonate  de  chaux)  ;  or,  le  mélange 
proposé  par  M.  Graham  n'est  que  de  la  chaux  très-divisée  et  dans 
un  état  d'humidité  qui  favorise  l'absorption.  Le  sulfate  de  soude 
abandonne  sans  peine  son  eau  d'hydratation,  et  contribue  à  diviser 
et  à  entretenir  la  chaux  humide: 

L'acide  carbonique  est  très-répandu  dans  la  nature,  et  il  y  joue 
un  rôle  considérable  :  d'abord  ,  l'air  en  renferme  en  moyenne 
■—^  ;  en  outre,  il  en  existe  des  masses  incalculables  sous  la  forme 
de  carbonate,  et  il  fait  partie  de  la  nature  animale  vivante,  puis- 
qu'on en  trouve  dans  les  os,  dans  la  coquille  des  mollusques,  des 
crustacés,  etc.,  etc.  Il  doit  y  en  avoir  des  amas  considérables  dans 
l'intérieur  de  la  terre,  car  certaines  eaux  minérales  en  sont  sur- 
saturées ;  on  en  trouve  toujours  dans  les  galeries  des  mines  de 
houille,  les  volcans  en  vomissent  sans  cesse,  et  les  combustions 
vives  ou  lentes,  les  fermentations,  les  putréfactions,  la  respira- 
tion des  animaux  en  sont  encore  autant  de  sources.  Néanmoins, 
sa  proportion  dans  l'air  ne  dépasse  jamais  les  4  à  6  dix-millièmes  l 

C'est  que,  s'il  y  a  des  causes  incessantes  qui  le  produisent,  il  y 
en  a  d'autres  qui  le  décomposent.  Sous  l'influence  de  la  lumière, 
les  parties  vertes  des  plantes  enlèvent  à  l'air  l'acide  carbonique 
dont  elles  fixent  le  carbone,  et  mettent  en  liberté  l'oxygène.  Ce 
fait  rend  évidente  son  importance  dans  l'économie  générale,  car 
l'existence  de  la  plus  grande  partie  des  animaux  se  rattachant  à 
celle  des  végétaux,  on  voit  la  relation  qui  existe  entre  la  vie  et 
la  présence  de  l'acide  carbonique  dans  l'air.  Ajoutons  que  les 
plantes  non-seulement  lui  doivent  leur  carbone,  mais  encore  la  # 
majeure  partie  des  principes  terreux  qui  leur  sont  aussi  indispen- 
sables que  les  principes  aériens.  Vous  avez  vu  ailleurs  que  c'est  à 
la  faveur  de  l'acide  carbonique  que  les  silicates ,  les  phosphates 
et  les  carbonates  deviennent  solubles  dans  l'eau  et  pénètrent  ainsi, 
par  les  spongioles  des  racines,  dans  l'économie  végétale  '. 


1 .  JfM.  Verdeil  et  Risler  ont  examiné  les  matières  solubles  contenues  dans  les 
terres  de  l'Institut  agronomique  de  Versailles.  Ils  y  ont  tronvé  une  substance  de 
nature  organique  ayant  quelque  analogie  ehimique  avec  le  sucre.  Cette  substance 
aurait  la  propriété  de  dissoudre  très-facilement,  et  en  proportions  assez  notables,  les 
principes  minéraux  que  les  plantes  laissent  par  suite  de  l'incinération.  Les  auteurs 
prétendent  qu'elle  dissout  même  le  quartz  !  !  !Si  ces  faits  se  confirmaient,  si  ce  dis- 
solvant extraordinaire  était  commun  à  toutes  les  terres  arables,  rimportanre  de 

i.  14. 
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Après  les  phénomènes  de  la  nature  voyons  les  applications 
faites  par  les  hommes. 

A  l'élal  de  gaz  l'acide  carbonique  est  employé  par  quelques  fa- 
bricants de  sucre  de  betterave,  pour  saturer  la  chaux  qui  sert  à 
la  défécation  des  jus  ;  ils  le  tirent  des  fourneaux  où  ils  brûlent  du 
coke  :  on  l'emploie  aussi  dans  la  fabrication  de  la  céruse  et  dans 
celle  des  eaux  gazeuses.  L'on  a  essayé,  mais  sans  succès ,  de  le 
faire  servir  à  l'état  liquide  comme  force  motrice.  A  l'état  solide, 
il  est  appliqué  à  produire  des  froids  intenses,  et  à  découvrir  ainsi 
de  nouvelles  propriétés  dans  des  corps  déjà  connus. 

Comme  la  production  d'un  grand  froid  au  moyen  de  l'acide  car- 
bonique solide,  est  devenue  pour  ainsi  dire  un  nouveau  réactif 
entre  les  mains  des  chimistes,  je  vais  terminer  ce  que  j'ai  à  vous 
dire  sur  ce  gaz,  en  vous  faisant  connaître  le  moyen  de  le  solidi- 
fier. On  commence  par  se  le  procurer  à  l'état  liquide.  L'appa- 
reil que  l'on  emploie  à  cet  effet,  se  compose  de  deux  parties,  le 


générateur  et  le  récipient.  Le  générateur  est  une  chaudière  cy- 
lindrique en  plomb  (fig.  63}  A,  recouverte  de  cuivre  rouge  et  ren- 
forcée par  des  cercles  et  par  des  barres  de  fer  forgé.  Sa  capacité 

l'acide  carbociiqae,  considéré  comme  dissolvant  des  principes  minérani  recherchés 
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est  de  6  à  7  litres.  Les  deux  fonds  sont  renforcés  par  deux  pla- 
ques de  fer  réliées  entre  elles  par  des  barres  également  en  fer. 
Cette  chaudière  est  suspendue  entre  les  deux  pointes  pp  d'un  sup- 
port en  fonte.  Le  récipient  R  est  formé  d'un  vase  en  plomb  mais 
sans  goulot,  renfermé  dans  un  cylindre  de  cuivre  entouré  de 
cercles  de  fer.  Les  deux  fonds  sont  assujettis  par  des  plaques  de 
fer,  liées  entre  elles  par  des  barres  du  même  métal.  L'ouverture  o 
du  générateur  est  fermée  par  un  bouchon  B  à  vis  percé  dans  le 
sens  de  son  axe,  et  muni  d'un  robinet  r  :  ce  bouchon  est  ma- 
nœuvré au  moyen  d'un  double  manche  bb.  Le  récipient  porte  de 
même  une  ouverture  u  dans  laquelle  est  engagé  un  tube  de  cuivrée 
qui  descend  presque  jusqu'au  fond  du  récipient  et  porte  en  dehors 
un  robinet  r'.  On  établit  la  communication  entre  les  deux  capa- 
cités au  moyen  d'un  tube  de  cuivre  T  qui  se  fixe  à  l'aide  de  deux 
brides  sur  les  tubulures  iï. 

Pour  préparer  l'acide  carbonique  liquide  on  enlève  le  bouchon  B 
et  l'on  introduit  dans  la  chaudière  A  4800  grammes  de  bi-carbo- 
nate  de  soude  et  4  7  litres  d'eau  assez  tiède  pour  marquer  envi- 
ron +  40°  ;  ensuite  on  introduit  une  espèce  d'éprouvette  en  cuivre 
contenant  un  kilogramme  d'acide  sulfurique  concentré.  Cette 
éprouvette  est  placée  verticalement  dans  l'axe  de  la  chaudière,  et 
tant  qu'elle  reste  dans  cette  position  il  ne  peut  pas  y  avoir  mé- 
lange entre  l'acide  et  le  bi-carbonate.  On  remet  le  bouchon  B  et 
l'on  incline  la  chaudière  jusqu'à  lui  faire  dépasser  l'horizontale  : 
alors  l'acide  sulfurique  s'écoule  et  sa  réaction  avec  le  bi-carbo- 
nate a  lieu  aussitôt.  On  n'a  plus  qu'à  faire  osciller  plusieurs  fois 
la  chaudière  autour  de  son  axe  pour  mélanger  les  matières.  Par 
suite  de  l'action  réciproque  de  l'acide  et  du  carbonate,  tout  l'acide 
carbonique  se  dégage,  et  comme  son  volume  doit  être  au  moins 
400  fois  plus  grand  que  celui  de  la  capacité  ambiante,  il  supporte 
une  grande  pression  par  suite  de  laquelle  il  se  liquéfie.  En  effet, 
si  après  avoir  établi  la  communication  entre  le  générateur  et  le 
récipient  par  le  tube  en  cuivre  T  on  ouvre  les  robinets  rr'%  l'acide 
carbonique  du  générateur  distille  et  va  se  condenser  de  nouveau 
dans  le  récipient.  Cette  distillation  se  fait  très-rapidement ,  car 
la  température  du  générateur  n'étant  pas  inférieure  à  +  30°, 
et  celle  du  récipient  étant  moyennement  de  +  45°,  la  tension  de 
l'acide  carbonique  liquide  est  d'environ  75  atmosphères  dans 
le  premier,  et  n'est  à  peu  près  que  de  50  dans  le  second. 
L'acide  carbonique  distillant  sous  la  pression  de  25  atmosphères, 
son  passage  de  la  chaudière  au  récipient  doit  donc  être  rapide  ; 
en  effet  il  s'effectue  en  moins  d'une  minute.  On  répète  Topé- 
ration  jusqu'à   ce  que  le  récipient  contienne  environ  2  litres 
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d'acide  carbonique  liquide.  Si  Ton  suppose  que  le  récipient  reste 
toujours  à  -f  *5°,  l'acide  carbonique  liquide  qu'il  renferme  sera 
surmonté  d'une  atmosphère  gazeuse  exerçant  une  pression  de 
50  atmosphères  :  on  conçoit  donc  que,  si  après  avoir  enlevé  le 
tube  de  communication  T  on»ouvre  le  robinet  r'  il  en  sorte  uu  jet 
d'une  grande  force  ;  l'acide  soustrait  à  une  haute  pression  reprend 
la  forme  gazeuse ,  absorbe  au  milieu  ambiant  la  chaleur  néces- 
saire pour  son  changement  d'état  et  produit  un  abaissement  con- 
sidérable de  température.  Effectivement,  si  l'on  fait  arriver  le  jet 
dans  l'air,  on  voit  se  former  un  nuage  provenant  d'une  portion  du 
liquide  qui  se  congèle  par  suite  de  la  chaleur  que  lui  enlève  la  por- 
tion qui  se  gazéifie  :  en  dirigeant  le  jet  dans  une  boîte  métallique  à 
parois  minces,  en  peu  d'instants  on  la  remplit  d'une  neige  blanche 
cotonneuse  formée  d'acide  carbonique  solide.  Dans  cet  état,  l'acide 
peut  être  conservé  quelque  temps,  car  étant  mauvais  conducteur 
de  la  chaleur,  son  évaporation  est  très-lente  ;  mais  si  on  le  mêle 
avec  de  l'éther  il  perd  sa  porosité,  devient  meilleur  conducteur,  et 
son  évaporation  s'effectue  dès  lors  avec  une  telle  rapidité  que  la 
température  d'un  corps  qui  y  serait  plongé  descend  au-dessous 
de  —  90».  C'est  ainsi  que  l'on  peut  solidifier  en  quelques  minutes 
un  kilogramme  de  mercure,  et  des  quantités  assez  considérables 
de  matières  gazeuses  qu'on  n'était  jamais  parvenu  qu'à  liquéfier. 
L'acide  carbonique  neigeux  peut  être  mis  sur  la  main  sans  que 
l'on  éprouve  la  sensation  d'un  grand  froid  ,  parce  que  entre  la  main 
et  l'acide  il  y  a  une  couche  de  gaz  qui  empêche  le  contact  ;  mais 
serre-t-on  cette  neige  entre  les  doigts,  la  peau  se  désorganise,  et 
l'on  souffre  comme  si  l'on  pressait  un  corps  incandescent. 

Après  vous  avoir  parié  de  l'acide  carbonique  de  l'oxygène ,  je 
dois  vous  entretenir  de  celui  du  soufre.  Mettez  cette  dernière  sub- 
stance à  la  place  de  l'oxygène  dans  l'acide  carbonique,  vous  aurez 
ce  que  l'on  appelle  ordinairement  le  sulfure  de  carbone.  Il  est 
bon  que  nous  connaissions  ce  composé,  premièrement  parce  qu'il 
met  en  pleine  évidence  l'analogie  chimique  qui  rapproche  le  soufre 
de  l'oxygène  ;  secondement ,  parce  qu'il  est  un  dissolvant  très- 
commode  pour  les  chimistes  ;  enfin,  parce  qu'il  facilite  à  l'indus- 
trie l'emploi  du  caoutchouc,  matière  dont  les  applications  augmen- 
tent tous  les  jours  de  plus  en  plus. 

Mettez  sur  un  fourneau,  incliné  légèrement,  un  tube  en  porce- 
laine rempli  de  braise  concassée  ;  adaptez  à  l'extrémité  supérieure 
de  ce  tube  un  bon  bouchon  en  liège,  et  à  l'inférieure  une  allonge 
dont  le  bec  recourbé  effleurera  l'eau  contenue  dans  un  flacon 
muni  d'un  tube  de  sûreté  ;  chauffez  ce  tube  peu  à  peu,  et  lorsqu'il 
sera  devenu  rouge,  introduisez-y  de  temps  en  temps  des  frag- 
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mente  de  soufre,  ayant  soin,  après  chaque  introduction,  de  le  fer- 
mer de  nouveau  avec  son  bouchon.  Vous  verrez  se  dégager  un 
liquide  qui  gagnera  le  fond  de  l'eau.  Ce  liquide  distillé  au  bain- 
marie,  laissé  ensuite  en  contact  avec  du  chlorure  de  calcium,  et 
distillé  de  nouveau,  sera  le  sulfure  de  carbone  ou  V aride  sut/o- 
earbonique  des  chimistes.  Le  procédé  que  nous  venons  de  décrire 
suffit  à  peine  à  produire  quelques  centaines  de  grammes  de  sul- 
fure de  carbone  par  jour.  Or,  la  consommation  de  cette  substance 
étant  devenue  considérable  depuis  qu'elle  sert  à  la  vulcanisation 
du  caoutchouc,  l'industrie  a  imaginé  des  moyens  pour  en  préparer 
de  grandes  masses,  et  en  avoir,  s'il  le  faut,  400  kilogrammes  en 
94  heures.  Voici  l'appareil  (fig.  5^  bis)  construit  dans  ce  but,  par 
M.  Peroncel ,  et  dont  nous  empruntons  la  description  à  M.  Payen  : 
u  Un  cylindre  en  fonte  A,  luté  soigneusement  à  l'intérieur  et  à 
l'extérieur  avec  de  la  terre  à  creuset,  repose  sur  un  bloc  cylin- 
drique en  fonte  B  et  se  trouve  entouré  d'une  maçonnerie  dans 
toute  sa  hauteur.  Le  couvercle  du  vase  est  muni  de  deux  ajou- 
tages  F  F',  dans  l'un  desquels  est  adapté  un  tube  en  porcelaine  C 
qui  descend  jusqu'à  8  ou  1 0  centimètres  du  fond ,  reposant  la 


Fig    S3biB. 

sur  des  fragments  de  coke  dur  ;  tout  le  surplus  de  la  capacité  du 
vase  A  est  rempli  de  charbon  de  bois  poreux  (braise  des  bou- 
langers). 

a  Le  deuxième  ajoutage  sert,  durant  l'opération,  à  recharger 
le  cylindre  de  charbon  à  mesure  que  le  soufre  en  entraîne  une 
partie. 
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«  Un  large  ajoutage  latéral  au  cylindre,  venu  à  la  coulée  H  , 
porte  à  son  extrémité  une  rainure  circulaire  dans  laquelle  on  en- 
gage un  tube  I ,  qui  s'adapte  de  l'autre  bout  dans  une  bombonne 
en  grès,/. 

«  Près  du  fond  de  celle-ci ,  une  tubulure  reçoit  un  tube  à  robi- 
net K ,  qui  dirige  sous  l'eau  le  liquide  condensé,  dans  un  récipient 
florentin  L  ;  ce  dernier  verse  lui-même,  par  un  tube  M ,  le  sulfure 
de  carbone  (rassemblé  au  fond  de  l'eau)  dans  un  vase  0,  d'où 
on  le  soutire  à  volonté  par  le  robinet  N. 

«  Les  vapeurs  non  condensées  dans  la  bombonne  s'échappent 
par  un  tube  en  grès  P  P,  qui  les  conduit  vers  un  serpentin  en  grès 
ou  en  zinc  Q. 

«  Tout  le  sulfure  de  carbone  liquide,  résultant  de  cette  deuxième 
condensation,  s'écoule  par  le  robinet  R  du  serpentin  dans  un 
deuxième  flacon  à  robinet  S  ;  le  sulfure  obtenu  de  cette  deuxième 
condensation  est  plus  pur,  mais  moins  abondant  que  le  premier.  » 

Le  sulfure  de  carbone  est  un  liquide  très-mobile,  incolore  et 
très-réfringent  ;  il  a  une  odeur  qui  rappelle  celle  des  choux  pourris  ; 
sa  densité  à  +  4  5°  est  1  ,274  ;  il  bout  à  +  48<>.  H  n'a  pas  encore  été 
solidifié,  aussi  l'emploie-t-on  quelquefois  à  la  construction  des 
thermomètres  destinés  à  marquer  de  très-basses  températures. 
Évaporé  rapidement  dans  le  vide  de  la  machine  pneumatique,  il 
peut  produire  un  froid  de  60  degrés  au-dessous  de  zéro. 

La  densité  de  sa  vapeur  est  9,67,  ce  qui  correspond  à  peu 
près  à 

1  vol.  vapeur  de  soufre  (  Bineau  ) ,  ou  |  vol. 

(Dumas) 2,3480 

7  vol.  vapeur  de  carbone 0,4445 


2,6325 


L'équivalent  de  ce  corps,  déduit  de  l'analyse  de  ses  principales 
combinaisons,  est  G  S9,  c'est-à-dire  2  volumes  :  sa  constitution  est 
donc  la  même  que  celle  de  l'acide  carbonique,  à  qui  il  ressemble, 
du  reste ,  par  un  trait  extrêmement  caractéristique. 

De  même  que  l'acide  carbonique  se  combine  avec  les  oxydes 
métalliques  pour  former  les  carbonates ,  le  sulfure  de  carbone  se 
combine  avec  les  sulfures  métalliques  pour  former  les  sulfo-car- 
bonates  ;  or,  ces  derniers  composés  sont  d'ordinaire  isomorphes 
avec  les  premiers.  Ainsi  l'acide  carbonique  et  le  sulfure  de  car- 
bone non-seulement  se  rassemblent  par  leur  constitution,  mais 
encore  par  l'isomorphisme  de  leurs  composés.  On  a  donc  raison 
de  donner  au  sulfure  de  carbone  le  nom  d'acide  sulfo-carbo- 
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nique.  Vous  voyez  au  tableau  ci-dessous  une  comparaison  entre 
ces  deux  acides  : 

Acide  carbonique.  Acide  sulfo-carbonique. 

,         .  Oxygène  et  charbon  in-     Vapeur  de  son fre  et  char. 

^réparation candescent.  bon  incandescent. 

1  vol.  0  i  =  i  vol.  acide     1  vol.  S  )  =  1  vol.  vapeur 

^P08*011 i  wi.  fi  j   carbonise.. .     \  «L  C  j     %£%£?- 

Équivalent  en  volumes.  2  volumes 2  volumes. 

Équivalent  en  poids....  GO* G  S2 

Formule    générale   des                    c 

sels  métalliques...  .            '  ' 

Caractères    analogiques  Isomorphes  avec  les  sulfo-  Isomorphes  avec  les  car- 
des sels carbonates... bonates. 

L'acide  sulfo-carbonique  résiste  aux  plus  hautes  températures 
comme  l'acide  carbonique.  Chauffé  en  présence  de  l'air  jusqu'à 
+  350°,  il  s'enflamme  et  brûle  avec  une  flamme  bleue.  Les  pro- 
duits de  sa  combustion  sont  l'acide  sulfureux  et  l'acide  carbo- 
nique 

CS»  +  60  =  CO«  +  2SO*. 

Un  mélange  de  sulfure  de  carbone  et  d'oxygène  s'enflamme 
avec  une  forte  détonation.  Le  sulfure  de  carbone  peut  être  en- 
flammé à  une  certaine  distance  à  cause  de  la  tension  considérable 
de  sa  vapeur.  L'oubli  cîe  celte  propriété  pourrait  être  la  cause 
d'accidents  déplorables.  Il  ne  faut  donc  pas  manier  ce  liquide'à 
petite  distance  de  fourneaux  ou  de  lampes  allumées.  Il  dissout 
facilement,  et  en  grande  quantité,  le  soufre  et  le  phosphore,  qu'il 
abandonne  sous  forme  cristalline,  par  une  évaporation  spontanée. 
Dans  l'industrie  on  se  sert  de  sulfure  de  carbone  pour  dissoudre 
le  caoutchouc.  Quoique  le  prix  de  ce  dissolvant  soit  assez  élevé , 
néanmoins  il  y  a  encore  avantage  à  s'en  servir  à  cause  de  la  rapi- 
dité de  son  action  dissolvante,  et  de  la  facilité  avec  laquelle  on 
l'évaporé  et  on  le  condense  de  nouveau. 

Arrivons  aux  combinaisons  du  carbone  avec  l'hydrogène. 

De  tous  les  métalloïdes,  le  carbone  est  celui  qui  avec  l'hydro- 
gène forme  les  composés  les  plus  variés.  Aussi  les  chimistes  con- 
naissent-ils une  multitude  d'hydrogènes  carbonés  qui,  pour  la  plus 
grande  partie,  sont  du  domaine  de  la  chimie  organique.  Deux  de 
ces  composés  vont  seuls  fixer  aujourd'hui  notre  attention  :  l'un 
d'eux  est  connu  sous  le  nom  d'hydrogène  protocarboné  ou 
gaz  des  marais,  l'autre  sous  le  nom  d'hydrogène  bicarboué  ou 
gaz  oléi fiant. 

Quand  on  remue  la  vase  des  eaux  stagnantes  on  remarque  un 
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dégagement  de  bulles  gazeuses  formées  en  grande  partie  d'hydro- 
gène proto-carboné  :  certains  volcans  boueux  en  dégagent  des 
quantités  tellement  considérables,  que  dans  quelques  localités,  on 
en  a  fait  une  source  continuelle  de  chaleur  et  de  lumière  ;  aussi 
voit-on  des  établissements  chauffés  et  éclairés  par  l'hydrogène 
proto-carboné  qui  sort  des  entrailles  de  la  terre,  où  il  se  forme 
par  la  décomposition  des  matières  organiques.  La  houille  en  est 
une  des  sources  les  plus  constantes  sinon  des  plus  riches  :  elle  en 
renferme  dans  l'intérieur  de  sa  masse,  et  il  en  sort  accompagné 
d'un  certain  bruit  provenant  de  la  rupture  des  lamelles  qui  consti- 
tuent le  réservoir  du  gaz  comprimé. 

Nous  verrons  tout  à  l'heure  que  cette  propriété  de  la  houille  est 
la  cause  des  explosions  qui  arrivent  souvent  dans  les  mines  de 
charbon  de  terre. 

Aujourd'hui ,  grâce  aux  indications  de  M.  Persoz,  on  a  un  moyen 
de  préparer  l'hydrogène  proto-carboné  sans  aller  le  chercher  dans 
la  vase  ;  on  introduit  dans  une  cornue  un  mélange  de  30«r  de 
chaux  vive,  20«r  de  pierre  à  cautère  (potasse  caustique)  et  autant 
d'acétate  de  soude  cristallisé.  On  chauffe  graduellement,  et  par  le 
tube  abducteur  qui  doit  être  adapté  au  bec  de  la  cornue,  il  sort , 
comme  produit  de  la  réaction,  une  quantité  notable  d'hydrogène 
proto-carboné.  On  s'explique  la  production  de  ce  gaz  par  la  com- 
position de  l'acide  acétique  que  vous  voyez  inscrite  ici  : 

C4  H4  O4 

Si  vous  retranchez  de  cette  formule  deux  équivalents  d'acide 
carbonique,  ce  qui  vous  restera  d'hydrogène  et  de  carbone  repré- 
sentera précisément  la  composition  de  l'hydrogène  carboné  :  en 
effet 

C4H404  —  C*04=C*H4 

Acide  acétique.  Hydrogène 

proto-carboné. 

Dans  notre  expérience,  nous  employons  de  l'acétate  de  soude 
(Na  O,  C4  HR  O5) ,  mais  la  réaction  n'en  est  pas  moins  la  même  : 
il  y  a  cette  différence,  qu'au  lieu  d'acide  carbonique,  on  a  des  car- 
bonates alcalins  ;  pour  faire  l'équation,  on  fait  intervenir  les  élé- 
ments d'un  équivalent  d'eau,  éléments  qui  sont  fournis  par  la  po- 
tasse (KO,  HO),  sous  l'influence  d'une  température  élevée.  On 
a  donc  : 

Na  O,  C  H*  O'  +  KO,  HO  =  j  NJJ'  gj  +  C»  H« 

Acétate  de  soude.  Potasse  »  '  Hydrogène 

hydratée.  Carbonates        prot0.cflrboné. 

alcalins. 
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L'hydrogène  protocarboné  est  un  gaz  incolore,  doué  d'une  odeur 
assez  désagréable.  Il  est  presque  insoluble  dans  l'eau.  Sa  densité 
est  0,556 ,  somme  approximative  de 

2  densités  d'hydrogène =  0,4382 

7  densité  de  vapeur  de  carbone.  =  0,44  46 

0,5528 

Effectivement ,  l'analyse  eudiométrique  démontre  qu'un  volume 
de  ce  gaz  est  formé  par 

2  vol.  d'hydrogène. 

•y  vol.  de  vapeur  de  carbone. 

D'ailleurs  une  longue  série  d'étincelles  électriques  décompose 
l'hydrogène  protocarboné,  et  l'hydrogène,  qui  devient  libre,  a 
un  volume  deux  fois  plus  grand  que  celui  du  gaz  sur  lequel  on 
a  opéré. 

Par  des  considérations  qui  ne  peuvent  être  développées  dans 
ce  moment ,  les  chimistes  ont  adopté  pour  ce  gaz  la  formule  C*  H4, 
qui  représente  4  volumes. 

L'hydrogène  protocarboné  éteint  les  corps  en  combustion  ; 
brûle  avec  une  flamme  bleuâtre  en  produisant  de  l'acide  car- 
bonique et  de  l'eau.  Lorsqu'on  l'enflamme,  après  l'avoir  mêlé 
à  7  ou  8  volumes  d'air,  il  détonne  avec  une  telle  force,  que 
si  le  volume  du  mélange  est  de  quelques  centaines  de  centimè- 
tres cubes,  le  flacon  qui  le  contient  se  brise  inévitablement. 
Si  une  aussi  petite  quantité  produit  une  si  forte  explosion, 
qu'arrivera-t-il  quand  il  s'agira  de  centaines  et  de  milliers  de 
mètres  cubes  1  Les  affreux  accidents  des  houillères,  vous  le 
disent  assez.  Dans  les  mines  de  houille  il  se  dégage  de  l'hydro- 
gène protocarboné  qui  se  môle  à  l'air  des  galeries  et  y  forme  un 
mélange  explosif.  Lorsque  la  ventilation  n'est  pas  bien  faite  dans 
l'intérieur  des  travaux,  ce  mélange  s'enflamme  à  l'approche  de  la 
lanterne  dont  les  mineurs  vont  munis  :  l'explosion  est  alors  si  ter- 
rible que,  s'il  faut  en  croire  certains  récits,  quelquefois  des  cen- 
taines d'ouvriers  périssent  comme  foudroyés.  Jadis,  pour  éviter  de 
pareils  désastres,  connus  dans  les  mines  sous  le  nom  de  feu  grisou, 
chaque  jour,  à  tour  dé  rôle,  un  ouvrier  se  dévouait  au  salut  de  ses 
camarades  :  il  entrait  à  plat-ventre  dans  les  galeries,  en  poussant 
devant  lui  une  perche  à  l'extrémité  de  laquelle  se  trouvait  une 
torche  allumée  ;  si  pendant  la  cessation  du  travail  il  s'était  formé 
i.  4  5 
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an  mélange  détonant ,  l'explosion  avait  lieu,  et  quelquefois  l'ou- 
vrier dévoué  en  était  victime.  Malgré  cette  épreuve,  et  d'autres  non 
moins  dangereuses,  l'on  avait  souvent  à  déplorer  de  plus  grands 
malheurs.  De  4812  à  1814,  il  y  en  eut  de  si  fréquents  dans 
quelques  contrées  de  l'Angleterre,  que  les  propriétaires  des  mines 
s'adressèrent  à  Humphry  Davy  pour  lui  demander  si  la  science 
n'entrevoyait  pas  la  possibilité  de  les  éviter.  La  découverte  de  la 
fameuse  lampe  de  sûreté  fut  la  conséquence  de  cette  démarche. 
Je  tâcherai,  en  peu  de  mots,  de  vous  faire  saisir  sur  quels  prin- 
cipes est  fondée  la  construction  de  cet  appareil. 

Il  y  a  des  gaz  qui ,  môles  à  l'air,  s'enflamment  par  le  contact 
d'un  charbon  allumé,  ou  d'un  fil  métallique  incandescent;  d'autres 
ne  s'enflamment  que  par  une  chaleur  excessive.  Parmi  ces  der- 
niers, on  compte  l'hydrogène  protocarboné.  Si  ce  gaz  mêlé  à  l'air 
ne  peut  brûler  qu'à  une  température  très-élevée,  une  flamme 
entourée  d'une  enveloppe  refroidissante  ne  pourra  pas  en  déter- 
miner la  combustion. 

Imaginez  une  bougie  allumée  au  milieu  d'une  atmosphère  dé-* 
tonante  formée  par  une  série  de  couches  concentriques  d'une 
égale  épaisseur  :  pour  plus  de  simplicité ,  supposez  que  la  bougie 
s'éteigne ,  après  avoir  enflammé  la  couche  qui  l'enveloppe  :  la 
chaleur  provenant  de  la  combustion  de  cette  première  couche 
sera  suffisante  pour  déterminer  la  combustion  de  la  seconde  ; 
celle-ci,  en  brûlant,  chauffera  assez  la  troisième  pour  l'enflam- 
mer à  son  tour,  et  ainsi  de  suite.  Mais  si  la  chaleur  provenant, 
par  exemple ,  de  la  combustion  de  la  sixième  couche  vient  à  di- 
minuer tout  à  coup,  par  une  cause  refroidissante  quelconque,  il 
est  évident  que  la  septième  couche  ne  s'enflammera  point,  et  qu'il 
en  sera  de  même  pour  toutes  les  autres  qui  viendront  après.  Je 
vais  faire  une  expérience  qui  vous  en  dira  davantage.  Voici  un 
bec  à  gaz  qui  nous  donne  une  flamme  que  je  puis  écraser  avec  une 
lame  aussi  bien  qu'avec  une  toile  métallique.  Cependant,  dans  le 
second  cas,  le  courant  gazeux  continue  son  ascension  à  travers  les 
mailles  de  la  toile.  Pourquoi  donc  s'éteint-il?  C'est  qu'en  traver- 
sant la  toile ,  celle-ci ,  en  vertu  de  sa  bonne  conductibilité ,  lui 
soutire  une  quantité  telle  de  chaleur,  que  ce  qui  lui  reste  ne  suffit 
plus  pour  entretenir  sa  combustion.  Cela  est  si  vrai ,  que  je  puis 
rallumer  le  gaz  éteint,  si  j'approche  une  bougie  à  l'endroit  de  la 
toile  par  où  il  passe.  Une  toile  métallique  produit  donc  le  même 
effet  qu'une  lame,  parce  que  l'une  et  l'autre  ont  la  faculté  de 
distraire  la  chaleur  et  de  refroidir. 

La  lanterne  des  mineurs  inventée  par  Davy  consiste  en  une 
lampe  entourée  d'un  cylindre  en  toile  métallique.  L'ouvrier  qui 
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muni  de  cette  lampe,  se  trouve  dans  une  atmosphère  détonante, 
n'a  rien  à  craindre;  car,  entre  la  mèche  allumée  et  la  toile,  il  y 

aura  une  inflammation,  qui,  ne  pouvant  pas  fran- 
chir l'enveloppe,  ne  se  propagera  point  en  dehors  : 
tout  au  plus  l'ouvrier  en  sera  quitte  pour  rester 
dans  l'obscurité.  Cette  figure  vous  donnera  une 
idée  de  sa  construction  (fig.  5i)  :  a  est  le  réser- 
voir de  l'huile  ;  b  est  le  cvlindre  en  toile  métal- 
lique;  c  un  fil  de  fer  qui  passe  à  frottement  par 
un  tube  qui  traverse  le  réservoir  a;  il  est  des- 
tiné à  moucher  la  mèche  ;  d  ouverture  fermée 
par  une  vis  et  servant  à  verser  de  l'huile  dans 
le  réservoir.  Le  cylindre  en  toile  est  protégé  par 
quatre  gros  fils  de  fer  e  qui  se  réunissent  au- 
dessus  de  la  lampe  pour  former  le  point  de  sus- 
pension m. 

Vous  voyez,  Messieurs,  que  cette  belle  dé- 
couverte se  rattache  à  deux  faits  :  \°  que  la  com- 
bustion de  l'hydrogène  protocarboné  mêlé  avec 
de  l'air  n'est  possible  qu'à  une  température  frès- 
élevée  ;  2°  qu'une  toile  métallique  a  une  facul- 
té assez  refroidissante  pour  ne  pas  se  laisser  tra- 
verser par  un  courant  de  certains  gaz  enflammés. 
Comme  je  ne  tiens  qu'à  vous  donner  une  idée 
générale  de  l'appareil,  je  me  crois  dispensé  d'entrer  dans  déplus 
amples  détails. 

La  découverte  de  Davy  fut  un  événement  aussi  important 
pour  la  science  que  pour  l'industrie  ;  néanmoins  on  ne  tarda  pas 
à  y  trouver  des  défauts  sous  le  rapport  de  l'application  :  On 
se  plaignit ,  à  raison ,  du  peu  de  lumière  que  donne  l'appareil , 
inconvénient  d'autant  plus  grave,  que  l'ouvrier,  gêné  dans 
son  travail  par  le  peu  de  clarté ,  déchire  la  toile,  et  provoque 
ainsi  le  désastre  que  l'on  veut  éviter.  Aussi  a-t-on  apporté  suc- 
cessivement à  la  lampe  de  sûreté,  beaucoup  de  modifications 
dont  le  but  principal  est  de  la  rendre  plus  éclairante.  Mais  le 
principe  sur  lequel  est  fondée  la  découverte  de  l'illustre  chi- 
miste anglais  est  resté  toujours  intact.  M.  Combes  a  tâché ,  dans 
ces  dernières  années,  de  réunir  les  avantages  de  toutes  les  modi- 
fications successivement  proposées  depuis  trente  ans.  11  est  par- 
venu à  construire  une  lampe  dont  la  clarté  est  suffisante,  et 
qui  a  sur  la  lampe  de  Davy  l'avantage  de  pouvoir  être  forte- 
ment agitée  dans  l'air,  sans  s'éteindre.  Vous  en  voyez  ici  la  coupe 
(fig.  55).  Le  réservoir  d'huile  a  est  disposé  comme  dans  l'autre 


Fig    54. 
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lampe.  L'enveloppe  c  est  en  cristal  :  elle  est  si 
cheminée  cylindrique  en  toile  métallique  m  qui  entoure  nn  tube 
concentrique  en  cuivre  »  .-  celui-ci  s'enfonce  dans  l'intérieur  du 
cylindre  en  cristal ,  sert  de  cheminée  et  active  le 
tirage  de  l'air  par  les  ouvertures  percées  au-des- 
sus du  réservoir.  L'appareil  de  M.  Combes  ré- 
pand plus  de  clarté,  parce  que  l'enveloppe  de  la 
flamme  est  en  cristal.  D'un  autre  côté,  cette  en- 
veloppe ne  pourra  jamais  s'échauffer  assez  pour 
déterminer  la  combustion  du  mélange  détonant 
extérieur;  au  surplus,  il  n'ya  de  communication 
entre  l'air  et  l'intérieur  de  la  lampe  qu'à  travers 
la  toile  métallique  dont  chaque  centimètre  carré 
renferme^  au  moins  50  mailles;  condition  indis- 
pensable pour  que  sa  faculté  refroidissante  ne 
s'affaiblisse  pas. 

L'hydrogène   protocarboné  n'est  point  délé- 
tère, puisque  les  mineurs  travaillent  souvent, 
dans  une  atmosphère   qui    détonerait  sans  la 
lampe  de  sûreté. 
Passons  à  V hydrogène  bicarboné.  Ce  gaz  est 
Fig.  ».         un  produit  de  l'art,  qu'on  prépare  en  chauffant 
un  mélange  formé  d'une  partie  d'alcool  et  5  à  6  parties  d'aride 
sulfurique  :  ce  mélange  doit  être  contenu  dans  un  ballon  dont  la 
capacité  sera  i  à  5  fois  plus  grande  que  le  volume  du  liquide.  Le 
gaz  avant  d'être  recueilli,  doit  traverser  une  dissolution  dépotasse. 
D'après  M.  Ebelmen,  on  peut  préparer  l'hydrogène  bicarboné, 
en  chauffant  dans  une  cornue  un  mélange  de  trois  parties  d'acide 
borique  fondu  et  une  partie  d'alcool  absolu.  D'après  M.  Mitschcr- 
lich,  on  obtient  le  même  résultat,  en  faisant  arriver  de  la  vapeur 
d'alcool  (densité  0,8  i)  dans  de  l'acide  sulfurique  étendu  de  -^  d'eau 
et  chauffé  à  +  160°.  Les  théories  de  tous  ces  procédés  se  res- 
semblent. Sous  l'influence  de  l'acide,  l'alcool  se  dédouble  en  eau 
et  en  hydrogène  bicarboné.  En  effet,  l'alcool  renferme  les  élé- 
ments de  ces  deus  substances. 

C'H'0*  =  C'H*  +  2HO 


Lorsqu'on  prépare  ce  gaz  par  le  procédé  suivi  le  plus  ordinaire- 
ment dans  les  laboratoires,  et  qui  est  celui  dont  nous  avons  parlé 
en  premier  lieu ,  la  réaction  est  complexe ,  car  il  se  forme  de 
l'acide  sulfureux,  de  l'acide  carbonique,  une  espèce  d'huile  (huile 
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de  vin)  et  du  charbon  devient  libre  :  mais  pour  se  rendre  compte 
de  la  formation  du  gaz,  on  peut  faire  abstraction  de  ces  produits 
accessoires,  et  ne  voir  que  le  dédoublement  de  l'alcool,  déterminé 
par  l'acide  en  vertu  d'une  action  de  présence. 
.  L'hydrogène  bicarboné  est  un  gaz  incolore,  ayant  une  faible 
odeur  éthérée.  M.  Faraday  l'a  liquéfié  en  le  comprimant  dans  un 
tube  entouré  d'un  mélange  réfrigérant  formé  d'acide  carbonique 
solide  et  d' et  lier.  Il  est  un  peu  so  lubie  dans  l'eau  ;  il  l'est  beaucoup 
plus  dans  l'éther  et  l'alcool.  L'acide  sulfurique  l'absorbe  avec  une 
grande  facilité  ;  il  brûle  avec  une  flamme  brillante  ;  sa  densité  est 
0,9784.  Lorsqu'il  est  exposé  à  l'action  d'une  série  d'étincelles 
électriques,  on  bien  à  une  tçes-haute  température,  il  se  décompose 
en  carbone  et  en  hydrogène  ;  le  volume  de  ce  dernier  gaz  est  le 
double  de  celui  sur  lequel  on  a  expérimenté.  Cette  donnée  et  la 
connaissance  de  la  densité  suffisent  pour  fixer  la  composition  de 
l'hydrogène  bicarboné  ;  en  effet  : 

2  vol.  hydrogène  =0,4382  )  =1      j  ^   , 

\  vol.  vapeur  de  carbone  =  0,8290  j    gène  bj^rbyoné# 

0,9672       =  0,978i. 

La  différence  entre  la  densité  calculée  et  celle  fournie  par 
l'expérience  étant  très-peu  de  chose,  on  peut  admettre  que  telle 
est  réellement  la  composition  de  ce  gaz.  La  formule  qui  exprime 
son  équivalent  est  C*  H4. 

Un  des  caractères  distinctifs  de  l'hydrogène  bicarboné  est  celui 
de  se  combiner  directement  avec  le  chlore  et  de  former  ainsi  une 
huile  plus  pesante  que  l'eau. 

Si  l'on  introduit  dans  une  éprouvette  renversée  sur  l'eau  vo- 
lumes égaux  d'hydrogène  bicarboné  et  de  chlore,  on  verra  bientôt 
l'eau  monter,  et  s'y  former  une  huile  qui  tombera  au  fur  et  à 
mesure,  sous  forme  de  gouttelettes  pesantes.  C'est  cette  propriété 
qui  a  valu  à  l'hydrogène  bicarboné  la  qualification  de  gaz  oléi- 
fiant  ;  l'huile  qu'il  forme  en  se  combinant  avec  le  chlore  est 
appelée  huile  des  Hollandais,  parce  que  quatre  chimistes  hollan- 
dais en  firent  la  découverte. 

Je  vous  ferai  connaître  la  constitution  et  la  composition  de  cette 
substance  quand  nous  parlerons  de  l'alcool. 

L'hydrogène  bicarboné  pur  n'a  pas  d'applications  :  il  fait  partie 
du  mélange  gazeux  que  l'on  obtient  en  distillant  la  houille  et  qui 
sert  à  l'éclairage. 

Les  deux  combinaisons  gazeuses  que  nous  venons  d'étudier 
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peuvent  changer  successivement  tout  leur  hydrogène  contre  une 
quantité  équivalente  dechlore,  et  s&transformer  en  chlorure  de  car- 
bone. Ce  n'est  que  par  des  moyens  de  cette  nature  que  l'on  obtient 
des  combinaisons  de  carbone  et  de  chlore.  Je  vous  ai  dit  ailleurs 
que  ces  deux  corps  ne  se  combinent  jamais  entre  eux  directement , 
ce  qui  indique  qu'ils  n'ont  pas  une  grande  affinité  l'un  pour  l'autre  ; 
cependant ,  une  fois  combinés,  il  est  difficile  de  les  séparer.  Les 
combinaisons  chlorurées  du  carbone  n'ayant  aucun  intérêt  pour 
nous  dans  ce  moment ,  nous  en  réserverons  l'étude  pour  l'époque 
où  nous  nous  occuperons  de  chimie  organique. 

Pour  compléter  ce  que  nous  devons  apprendre  sur  l'histoire 
chimique  du  carbone,  il  nous  reste  à  étudier  la  combinaison 
remarquable  qu'il  forme  avec  l'azote. 

Si  l'hydrogène  et  le  chlore  ne  peuvent  pas  se  combiner  directe- 
ment avec  le  carbone,  à  plus  forte  raison  il  en  sera  de  même  de 
l'azote  ;  cependant ,  sous  l'influence  de  la  chaleur  et  des  carbonates 
alcalins,  ces  deux  corps  peuvent ,  en  s' associant ,  donner  naissance 
à  un  gaz  connu  sous  le  nom  de  cyanogène,  dont  la  découverte, 
due  à  Gay-Lussac,  date  de  \  84  4. 

Si  l'on  fait  passer  un  courant  d'azote  à  travers  un  tube  incan- 
descent et  contenant  un  mélange  de  carbonate  de  potasse  et  de 
charbon,  il  se  dégagera  de  l'oxyde  de  carbone  et  il  se  formera 
du  cyanure  de  potassium,  qui  reste  dans  le  tube.  Une  dissolu- 
tion concentrée  et  bouillante  de  cette  dernière  substance,  mêlée  avec 
une  autre  dissolution  également  concentrée  et  chaude  d'azotate  de 
mercure,  donne  naissance  à  un  cyanure  de  ce  métal  qui ,  par  le  re- 
froidissement du  mélange,  se  dépose  sous  forme  de  cristaux.  Ce 
nouveau  composé,  chauffé  à  son  tour  dans  une  petite  cornue,  se 
dédouble  en  mercure  et  en  gaz  cyanogène. 

Ainsi ,  l'azote  et  le  carbone,  sous  l'influence  des  carbonates 
alcalins,  se  combinent  entre  eux  pour  former  du  cyanogène  : 
celui-ci ,  dans  les  circonstances  de  sa  formation,  s'empare  du  mé- 
tal de  l'alcali  présent  ;  ensuite  il  l'abandonne  pour  se  combiner 
avec  le  mercure,  dont  il  se  sépare  enfin  pour  prendre  sa  forme 
naturelle,  qui  est  la  gazeuse. 

Le  cyanogène  est  un  gaz  incolore  d'une  odeur  pénétrante  diffi- 
cile à  définir  ;  il  se  liquéfie  sous  une  pression  de  3  à  4  atmosphères, 
ou  sous  l'influence  d'une  température  de  20°  au-dessous  de  zéro; 
il  se  solidifie  par  la  double  action  d'une  très-basse  température 
et  d'une  haute  pression  ;  il  brûle  avec  une  flamme  pourpre  et  se 
transforme  en  azote  et  en  acide  carbonique  ;  il  est  soluble  dans 
l'eau  et  l'alcool,  c'est  pourquoi  on  le  prépare  toujours  sur  le  mer- 
cure. Sa  densité  est  4 ,86,  ce  qui  correspond  approximativement  à 
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Une  densité  de  vapeur  de  carbone.  .  .  =  0,8290 
Une  densité  d'azote =0,97*3 


4,8003  ■ 


Les  analyses  des  nombreuses  combinaisons  dont  le  cyanogène 
fait  partie  ne  laissent  pas  de  doute  sur  l'équivalent  de  ce  gaz. 
Lorsqu'on  veut  l'exprimer  en  poids,  cet  équivalent  est  représenté 
par  la  formule 

**-»-! 22T.:::::  &S 


400,00 


Si  on  l'exprime  en  volumes,  la  formule  devient  C9  Az9  =  2  vo- 
lumes. Dans  tous  les  cas,  on  a  adopté,  pour  représenter  le  cya- 
nogène, le  symbole  Cy. 

Voilà,  pour  nous,  la  première  exception  à  la  règle  qui  préside  à 
la  combinaison  des  gaz.  Jusqu'à  présent,  nous  avons  vu  qu'il  n'y 
avait  pas  de  condensation  lorsque  deux  gaz  se  combinaient  par  vo- 
lumes égaux.  Le  cyanogène  s'écarterait  donc  de  cette  règle.  Maii 
où  est  la  preuve  que  ce  gaz  résulte  de  la  combinaison  directe 
de  volumes  égaux  de  carbone  et  d'azote  ?  La  densité  nous  dit 
qu'un  volume  de  cyanogène  renferme  un  volume  de  vapeur  de 
carbone  et  un  volume  d'azote:  mais  elle  ne  nous  dit  rien  sur  la 
manière  dont  ces  deux  éléments  sont  groupés  entre  eux  pour 
constituer  la  molécule  cyanique.  Un  exemple  développera  mieux 
ma  pensée:  Bien  que  la  densité  de  l'acide  carbonique  indique 
que  dans  un  volume  de  gaz  il  y  en  a  un  demi  de  vapeur  de  carbone 
et  un  entier  d'oxygène,  rien  n'empêche  d'admettre  qu'il  soit  formé 
par  un  demi-volume  (i'oxyde  de  carbone  et  un  demi-volume  d'oxy- 
gène ;  en  d'autres  termes,  les  deux  formules  suivantes  sont  égale- 
ment admissibles  : 

O  +  i  C  =  4  vol.  d'acide  carbonique  ; 

Lrup 
Y*    «  4  vol.  d'acide  carbonique. 

11  pourrait  donc  en  être  de  même  du  cyanogène.  Supposez, 

1.  D'après  M.  Regnault,  la  différence  entre  la  densité  calculée  et  celle  fournie 
par  l'expérience,  tieht  à.ce  qoe,  à  la  température  ordinaire,  les  molécules  du  gaz 
cyanogène  sont  plus  rapprochées  qu'elles  ne  devraient  l'être ,  si  ce  gaz  pouvait  être 
assimilé  anx  gaz  tels  que  l'azote ,  l'hydrogène  ,  etc. ,  etc. 
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que  ce  gaz  fût  formé  par  une  combinaison  d'azote  et  de  car- 
bone, plus  du  carboné,  ou  vice  versé,  l'exception  disparaîtrait. 
Ne  perdez  pas  de  vue  que  tout  ce  que  je  viens  de  vous  dire  n'est 
qu'une  pure  hypothèse. 

Le  cyanogène  est  un  des  corps  les  plus  remarquables  de  la  chi- 
mie, parce  que,  malgré  sa  nature  composée,  il  joue  néanmoins  le 
rôle  d'un  corps  élémentaire  :  aussi  plusieurs  chimistes  confondent- 
ils  son  histoire  avec  celle  du  chlore.  Effectivement,  d'après  la  ma- 
nière dont  il  se  comporte  avec  l'hydrogène  et  avec  tous  les  métaux, 
on  ne  pourrait  pas  le  séparer  de  la  série  des  corps  indécompo- 
sables dont  le  chlore  est  le  type. 

En  se  combinant  par  volumes  égaux  avec  l'hydrogène,  H  forme 
Y  acide  hydrocyanique  (acide  prussique),  qui  a  toutes  les  pro- 
priétés essentiellement  chimiques  des  hydracides.  Pour  obtenir 
l'acide  hydrocyanique  très-pur,  on  fait  arriver  du  gaz  sulfhy- 
drique  sur  du  cyanure  de  mercure  contenu  dans  un  tube  hori- 
zontal :  l'extrémité  de  ce  tube  doit  communiquer  avec  un  autre 
tube  en  U  entouré  d'un  mélange  réfrigérant,  et  dans  lequel  l'acide 
va  se  condenser  sous  la  forme  d'un  liquide.  La  réaction  est  très- 
simple 

HS  +  HgCy=HgS  +  HCy. 

L'acide  cyanhydrique  est  un  liquide  incolore,  très-volatil,  dont 
l'odeur  est  caractéristique  et  rappelle  celle  des  amandes  amères. 
Il  bout  à  +  26°,5  et  se  solidifie  à  —  45°.  Sa  densité  est  0,697; 
celle  de  sa  vapeur  est  0,947.  Cette  dernière  est  la  somme  approxi- 
mative de  : 

-  densité  de  l'hydrogène.    0,0346 
7  densité  du  cyanogène  .    0,9300 


0,9646 


Un  volume  de  vapeur  cyanhydrique  se  compose  donc  d'un 
demi- volume  d'hydrogène,  et  d'un  demi-volume  de  cyanogène 
sans  condensation  :  précisément  comme  les  gaz  chlorhydrique , 
bromhydrique ,  iodhydrique.  Son  équivalent  en  poids  sera  repré- 
senté par  la  formule  : 

H  Cy  =  337,50  =  I   Hyilrgôiie.      3,70 
1  '  (   Carbone..    96,30 

400,00 
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L'équivalent  en  volumes  sera  représenté  par 

H*  Cy1  a  4  volumes. . 

L'acide  cyanhydrique  ressemble  aux  hydracides  du  groupe  ha- 
logène ',  autant  par  sa  constitution  que  par  ses  propriétés  chi- 
miques. En  effet ,  mis  en  contact  avec  les  oxydes  métalliques,  il 
donne  de  l'eau  et  des  cyanures,  comme  l'acide  chlorhydrique,  par 
exemple,  donne  de  l'eau  et  des  chlorures 

HCy  +  MO  =  HO  +  MCy 
HCl  +MO  =  HO  +  MCl 

D'autre  part,  les  chlorures  et  les  cyanures  mis  en  contact  avec 
un  acide,  régénèrent  l'acide  chlorhydrique  et  l'acide  cyanhydrique 

MCy-+-HO,À  =  MO,À  +  HCy 
MC1  +  H0,A  =  M0,  A-r-HCl 

Ces  deux  acides  se  combinent  avec  l'ammoniaque  par  volumes 
égaux ,  et  forment  des  composés  qui  ont  entre  eux  une  grande 
ressemblance.  D'ailleurs  la  plus  grande  partie  des  chlorures  et  des 
cyanures  sont  isomorphes. 

L'acide  cyanhydrique  est ,  peutrètre ,  le  plus  énergique  de  tous 
les  poisons  :  il  se  distingue  malheureusement  par  la  rapidité  avec 
laquelle  il  agit.  L'on  peut  dire  que  les  secours  de  l'art  ne  peuvent 
pas  le  combattre,  parce  qu'il  est  rare  qu'ils  arrivent  à  temps.  Ce 
composé  serait  un  des  instruments  les  plus  terribles  du  crime,  si 
l'on  pouvait  le  conserver  :  mais  quoique  renfermé  dans  des  tubes 
en  verre,  scellés  à  la  lampe,  il  s'altère,  brunit,  et  laisse  déposer 
une  matière  noire  pulvérulente.  Sa  dissolution  aqueuse  ne  se 
conserve  pas  mieux. 

On  a  une  nouvelle  preuve  de  son  instabilité  dans  ce  qui  se  passe, 
lorsqu'il  est  mis  en  contact  avec  l'acide  chlorhydrique  :  on  remar- 
que une  élévation  de  température,  et  au  bout  de  quelques  heures, 
on  trouve  que  l'acide  cyanhydrique  est  transformé  en  acide  for- 

1.  Ce  mot  halogène  a  été  introduit  dans  la  science  par  Berzélins.  11  désigne  des 
corps  qui ,  en  ?e  combinant  avec  les  métaux ,  donnent  des  produits  qui  ressemblent 
à  des  sels,  et  qui  peuvent  même  être  considérés  comme  tels,  bien  qu'ils  ne  renfer- 
ment point  d'oxygène.  Le  chlore ,  le  brome ,  Tiode ,  le  fluor  et  le  cyanogène  sont  les 
corps  halogènes.  Le  soofre ,  le  sélénium  et  le  tellure  ne  sont  pas  dans  le  même  cas, 
puisque  leurs  combinaisons  métalliques  ne  ressemblent  pas  à  des  sels ,  mais  elles 
en  forment  en  se  combinant  avec  d'autres  composés  binaires  du  même  ordre  C'est 
pourquoi  Berzélins  appelle  empkigènei  le  soufre  et  ses  congénères.  Les  halogènes 
produisent  les  sels  haloïdes ,  et  les  erophigènes  produisent  les  sels  emphidês. 

I.  45. 
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mique  et  en  ammoniaque.  Dans  ce  cas,  l'acide  chlorhydrique  n'a 
fait  que  solliciter  l'action  décomposante  de  l'eau.  Si  l'on  ajoute, 
par  la  pensée,  à  un  équivalent  d'acide  cyanhydrique,  les  éléments 
de  quatre  équivalents  d'eau,  l'on  aura  de  quoi  former  du  formiate 
d'ammoniaque,  substance  tres-inoffensive. 

HCy+4HO  =  AzH*,HO,C*HOs 

Formiate  d'ammo- 
niaque. 

Il  va  sans  dire  que,  dans  le  cas  actuel,  il  ne  se  forme  point  de 
ce  sel ,  mais  bien  du  chlorhydrate  d'ammoniaque ,  et  l'acide  for- 
mique  reste  libre.  Cette  réaction  est  remarquable,  car  l'on  voit 
un  corps  extrêmement  délétère  se  transformer  en  un  autre  corps 
d'une  innocuité  parfaite,  et  cela,  par  la  seule  intervention  des  élé- 
ments de  l'eau.  Ce  fait  est  d'autant  plus  intéressant,  que  l'on  peut 
transformer  à  son  tour  le  formiate  d'ammoniaque  en  acide  hydro- 
cyanique.  Il  suffit  de  le  distiller  à  +200°.  Il  perd  alors  les  quatre 
molécules  d'eau  et  redevient  ce  qu'il  était  auparavant. 

AzH5,HO,C*H05-4HO  =  C9AzH 

Formiate  d'ammo*  Acide  hydro- 

niaque  cyanique  =  Cy  H 

Quand  on  songe  que  le  gaz  cyanogène  dissous  dans  l'eau,  s'en 
assimile  peu  à  peu  les  éléments,  se  décompose  et  donne  naissance 
à  des  produits  d'une  nature  toute  particulière ,  on  est  porté  à 
conclure  que  l'instabilité  est  le  caractère  distinctif  de  la  mo- 
lécule cyanique;  ce  qui  la  rapproche  des  substances  qui  font 
l'objet  de  la  chimie  organique. 

Cependant  avec  les  métaux  le  cyanogène  forme  des  composés 
très-stables.  On  peut  dire  d'une  manière  générale  qu'autant  sont 
permanentes  les  combinaisons  qu'il  contracte  avec  les  métaux, 
autant  le  sont  peu  celles  qu'il  contracte  avec  les  métalloïdes. 
Nous  venons  de  voir,  en  effet,  combien  est  éphémère  l'existence 
de  l'acide  cyanhydrique  :  or  celle  de  l'acide  cyanique  ne  l'est  pas 
moins,  je  dirai  même  qu'elle  l'est  davantage  :  il  suffit  de  mettre 
l'acide  cyanique  (CyO,  HO)  en  contact  avec  de  l'eau  pour  le 
transformer  en  bicarbonate  d'ammoniaque.  Cet  acide  ne  peut 
se  conserver  qu'à  la  température  de  0°  ;  à  quelques  degrés  au- 
dessus,  il  se  transforme  en  cyamelide  (3  Cy  H  0*),  corps  isomère 
avec  V acide  cyanurigue  proprement  dit.  Cet  acide  représente,  par 
sa  composition ,  trois  molécules  d'acide  cyanique ,  condensées  en 
une  seule  (Cy*05,  3 HO).  La  cyamelide,  aussi  bien  que  son  iso- 
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mère,  l'acide  cyanurique,  redeviennent  acide  cyanique  par  une 
simple  distillation.  On  peut  préparer  l'acide  cyanurique  en  chauf- 
fant convenablement  de  l'urée,  ou  en  versant  un  peu  d'acide  acé- 
tique dans  une  dissolution  concentrée  de  cyanate  de  potasse. 

La  troisième  combinaison  acide  oxygénée  du  cyanogène,  Va- 
cide  fulminique  (Cy*0%  2 HO),  est  encore  moins  stable  que  les 
deux  précédentes,  car  elle  n'existe  pas  à  l'état  isolé  :  aussi  ne  la 
connaît-on  qu'associée  à  des  oxydes  métalliques  dans  les  sels  que 
l'on  appelle  fulminates,  à  cause  de  la  facilité  avec  laquelle  ils 
détonnent. 

Les  combinaisons  du  cyanogène  avec  le  chlore,  bien  que  plus 
stables  que  les  précédentes,  n'ont  pas  moins  ce  cachet  de  versa- 
tilité qui  caractérise  tous  les  composés  métalloïdiques  du  cyano- 
gène. De  même,  qu'il  y  a  trois  combinaisons  cyaniques  oxygénées 
et  isomères  entre  elles,  de  même  il  y  en  a  trois  chlorées  et  égale- 
ment isomères. 

Acide  cyanique...  =  Cy  0,     HO..  Gy  Cl  =  Chlorure de  cyanogène  gazeux. 
Acide  fulminique.  ==  Cy20*,2HO..  Cy* Cl2  =       id.  id.         liquide. 

Acide  cyanurique.  =  Gy303,  3H0..  Gy3  Cl3  ==       id.  id.         solide. 

Tous  ces  corps  ont  le  même  air  de  famille.  Si,  par  exemple, 
trois  molécules  d'acide  cyanique  peuvent ,  en  se  condensant,  se 
métamorphoser  en  un  nouveau  corps  (cyamelide),  trois  molécules 
de  chlorure  de  cyanogène  gazeux,  peuvent-elles  aussi  se  conden- 
ser et  devenir  chlorure  de  cyanogène  solide. 

Ces  métamorphoses,  ces  condensations,  ces  dédoublements,  en 
un  mot,  cette  versatilité  de  la  molécule  cyanique,  rappelant,  en 
quelque  sorte,  le  caractère  spécial  des  molécules  organiques,  ex- 
plique pourquoi  beaucoup  de  chimistes  ne  s'occupent  pas  du 
cyanogène ,  en  étudiant  la  chimie  minérale.  Nous  avons  fait  le 
contraire,  parce  que,  en  abordant  bientôt  l'histoire  des  métaux, 
nous  serons  souvent  obligés  de  nous  servir  de  cyanures  pour  avoir 
des  réactions  caractéristiques  pour  chaque  métal.  Il  nous  aurait 
été  incommode  d'employer  un  réactif  dont  nous  aurions  ignoré  la 
nature.  Au  surplus,  l'analogie  entre  le  chlore  et  le  cyanogène  étant 
un  fait  incontesté ,  l'étude  des  chlorures  ne  saurait  être  séparée 
de  celle  des  cyanures.  Mais  si  je  vous  ai  fait  connaître,  dès  à  pré- 
sent, le  cyanogène  et  sa  combinaison  avec  l'hydrogène  (combinai- 
son qui  est,  pour  ainsi  dire,  la  transition  du  cyanogène  aux  cya- 
nures métalliques) ,  je  n'ai  point  cru  devoir  m'arrèter  aux  autres 
composés,  dont  l'étude  sera  plus  opportune  ailleurs. 

En  résumé,  l'azote  et  le  carbone  se  combinent  entre  eux,  pour 
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former  le  cyanogène  ',  corps  gazeux  qui ,  par  ses  propriétés,  se 
place  à  côté  du  chlore  dans  le  groupe  des  halogènes.  Le  cyano- 
gène se  combine  avec  les  métalloïdes,  et  forme  des  composés 
généralement  instables  ;  avec  les  métaux  il  en  forme  de  très-per- 
manents. Parmi  les  combinaisons  des  métalloïdes  avec  le  cyano- 
gène, l'acide  cyanhydrique  a  fixé  notre  attention ,  par  ses  qualités 
éminemment  délétères,  et  par  son  peu  de  stabilité. 

Jetons  un  coup  d'oeil  général  sur  ce  qui  nous  a  occupés  dans 
cette  séance  :  Nous  n'avons  abordé  le  bore  et  le  silicium  que 
pour  arriver  aux  acides  borique  et  silicique.  Le  premier  nous  a 
frappé  par  la  singularité  de  sa  provenance  ;  le  second  par  la  pro- 
fusion avec  laquelle  il  est  répandu  dans  la  nature.  Tous  les  deux 
ont  un  air  de  famille  impossible  à  méconnaître:  ils  sont  anhydres; 
ils  semblent  avoir  plusieurs  points  de  saturation  ;  leurs  sels  alca- 
lins subissent  la  fusion  visqueuse,  et  sont,  pour  ainsi  dire,  le  type 
des  matières  vitreuses.  L'acide  fluorhydrique  attaque  ces  deux 
acides  de  la  même  manière  ;  en  général ,  leurs  composés  se  cor- 
respondent sous  le  rapport  dé  leur  constitution.  Nous  avons  vu 
le  carbone  sous  deux  formes  essentiellement  différentes.  Com- 
pacte et  cristallisé ,  il  a  peu  d'utilité  réelle,  et  ne  peut  être  envi- 
sagé que  comme  objet  de  luxe  ;  poreux  et  amorphe ,  il  joue  un 
grand  rôle  dans  l'industrie  et  dans  les  arts  qui  se  rattachent  le 
plus  aux  besoins  de  la  vie.  En  se  combinant  avec  l'oxygène,  il 
engendre  beaucoup  de  composés,  deux  desquels,  l'oxyde  de  car- 
bone (CO)  et  l'acide  carbonique  (CO1),  nous  ont  intéressés  de 
préférence,  à  cause  des  relations  qui  les  lient ,  et  du  rôle  qu'ils 
jouent  dans  la  combustion.  L'oxyde  de  carbone  enrichi  d'oxygène 
devient  acide  carbonique  ;  celui-ci,  enrichi  de  carbone ,  devient 
oxyde  de  carbone.  En  se  combinant  avec  l'hydrogène,  le  carbone 
produit  deux  corps  gazeux  :  l'un  d'eux,  l'hydrogène  protocarboné, 
a  fixé  notre  attention ,  par  ses  terribles  explosions,  auxquelles 
se  rattache  la  découverte  de  la  fameuse  lampe  de  sûreté  :  l'autre , 
l'hydrogène  bicarboné  (gaz  déifiant)  nous  a  offert  de  l'intérêt, 
par  le  mode.de  sa  formation,  par  la  facilité  avec  laquelle  il  est 
attaqué  par  le  chlore,  et  parce  qu'il  fait  partie  du  gaz  à  éclairage. 
Enfin,  par  leur  combinaison  le  carbone  et  l'azote  donnent  nais- 
sance au  cyanogène,  qui  se  comporte  comme  un  corps  simple  et 
a  tous  les  caractères  chimiques  d'un  principe  halogène. 

Nous  venons  de  terminer  l'histoire  des  métalloïdes.  Parmi  ces 
corps,  nous  en  avons  trouvé  de  gazeux ,  de  liquides  et  de  solides. 

1 .  Gay-Lussac  lui  donna  ce  nom  dérivé  du  grec  (cyano9t  bleu)  pour  rappeler  qu'il 
est  un  des  principes  constituants  du  bleu  de  Pruste. 
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Dans  leur  état  normal,  ils  sont  tous,  en  général,  de  mauvais  con- 
ducteurs de  la  chaleur  et  de  l'électricité.  Parmi  leurs  combinai- 
sons oxygénées,  il  en  est  d'acides,  de  neutres,  jamais  de  basiques. 
Presque  tous  les  métalloïdes  se  combinent  avec  l'hydrogène,  et 
plusieurs  d'entre  eux  s'y  combinent  en  proportions  variées.  Les 
métaux  au  contraire,  ne  sont  jamais  gazeux  ;  ils  sont,  d'ordi- 
naire, de  bons  conducteurs  de  l'électricité  et  de  la  chaleur  ;  leurs 
composés  oxygénés  sont  basiques  ou  acides;  il  y  en  a  peu 
d'inertes;enfin  peu  de  métaux  se  combinent  avec  l'hydrogène ,  et 
jamais  en  proportions  multiples.  Ces  différences  peuvent-elles 
servir  à  tracer  une  ligne  de  démarcation  entre  les  métalloïdes  et 
les  métaux?  Ce  que  nous  verrons  par  la  suite  nous  prouvera  que 
cette  démarcation  n'existe  pas  d'une  manière  absolue.  Si  nous 
l'admettons,  c'est  pour  faciliter  l'enseignement,  non  pour  répondre 
à  une  indication  de  la  nature. 
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IX*    LEÇON. 

MÉTAUX.  —  ALLIAGES.  —   OXYDES. 


Sommaibe.  —  Propriétés  physiques  des  métaux.  —  Lear  manière  d'être  dans  la  na- 
ture. —  Règles  générales  à  suivre  pour  le  traitement  métallurgique  de  leurs  mine- 
rais. —  Classification  des  métaux  d'après  leur  affinité  pour  l'oxygène.  —  Alliages. 
— -  Leur  nature  et  leurs  propriétés  générales.  —  Services  qu'ils  rendent  à  l'indus- 
trie. —  Lear  préparation.  —  Oxydes  métalliques.  —  Conditions  de  l'oxydation 
des  métaux  à  froid.  —  Classification  des  oxydes.  —  Caractères  de  chaque  classe. 
—  Action  de  l'oxygène,  du  soitfre ,  du  chlore ,  du  carbone ,  de  l'hydrogène  et  des 
métaux  sur  les  oxydes.  —  Procédés  généraux  de  leur  préparation. 

Messieurs, 

On  donne  le  nom  générique  de  métal  à  tout  corps  opaque,  bon 
conducteur  de  la  chaleur  et  de  l'électricité,  et  possédant  en  outre 
un  éclat  tout  particulier.  Bien  que  ces  propriétés  soient  com- 
munes à  tous  les  métaux,  je  dois  m'expliquer  sur  deux  d'entre 
elles,  l'opacité  et  l'éclat.  L'opacité  n'est  pas  absolue  ;  tous  les  mé- 
taux sont  opaques  vus  en  masse,  mais  quelques-uns  cessent  de 
l'être,  s'ils  sont  amenés  à  un  grand  état  de  ténuité.  Regardez  à 
travers  une  feuille  d'or,  et  vous  la  trouverez  verte  ;  ce  qui  prouve 
que  la  lumière  n'arrive  pas  à  l'œil  par  des  solutions  de  continuité, 
mais  en  traversant  la  masse  même  de  la  feuille. 

L'éclat  des  métaux  a  un  caractère  particulier  :  certains  métal- 
loïdes jouissent  d'un  grand  éclat,  qu'il  ne  faut  pas  confondre  avec 
ce  que  l'on  appelle  proprement  X éclat  métallique.  Quelquefois  un 
métal  peut  se  trouver  dépourvu  de  ce  caractère  à  cause  de  l'état 
d'extrême  division  dans  lequel  il  se  trouve  :  le  platine  divisé  paraît 
noir  ;  l'argent,  dans  les  mêmes  conditions,  est  d'un  blanc  mat  ; 
donnez-leur  de  la  cohésion,  l'éclat  paraîtra.  Si  j'écrase  dans  un 
mortier  d'agathe,  un  peu  de  poudre  de  chacun  de  ces  deux  métaux, 
je  verrai,  qu'en  s'agglomérant,  elle  devient  brillante. 

Quel  que  soit  le  métal  sur  lequel  on  expérimente ,  on  est  sûr 
d'en  constater  l'éminente  faculté  conductrice  pour  l'électricité. 
Voici  une  pile  en  action  :  joignons  ses  deux  pôles  par  un  fil  métal- 
lique quelconque,  et  nous  verrons  ce  fil  bientôt  devenir  incandes- 
cent; ce  qui  prouve  qu'il  laisse  passer  le  courant  électrique. 
Gomme  il  n'y  a  pas  d'exemple  d'un  corps  bon  conducteur  de  l'élec- 
tricité, qui  ne  le  soit  aussi  de  la  chaleur,  il  suffit  de  constater  la 
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première  de  ces  facultés  pour  être  assuré  de  l'existence  de  la 
seconde.  Néanmoins  je  vais  faire  une  expérience  qui  vous  édifiera 
à  cet  égard.  Voici  un  jet  enflammé  de  gaz  ordinaire  ;  j'abaisse  sur 
lui  une  toile  métallique  ;  vous  voyez  que  non-seulement  je  refoule 
la  flamme,  mais  que  je  l'éteins  si  je  baisse  ma  toile  jusqu'aux  ori* 
fices  du  bec.  J'ai  donc  éteint  le  gaz  enflammé  par  cela  seul  que  je 
l'ai  forcé  à  traverser  les  mailles  d'une  toile  métallique,  pour  arri- 
ver dans  l'air.  Nul  doute  que  le  gaz  ne  continue  à  sortir  du  bec  à 
travers  la  toile,  car  je  puis  l'enflammer  au-dessus  de  la  toile 
même.  Je  ne  suis  arrivé  à  éteindre  la  flamme  que  parce  que  je  l'ai 
refroidie.  C'est  à  la  propriété  de  bien  conduire  la  chaleur  que  les 
toiles  métalliques  ont  trouvé  de  si  belles  et  de  si  utiles  applica- 
tions ;  parmi  celles-ci,  figure,  en  première  ligne,  la  lampe  de  sûreté 
que  nous  avons  examinée  dans  la  dernière  leçon. 

Voilà ,  Messieurs ,  un  aperçu  des  propriétés  caracteristiques.de 
la  grande  famille  des  métaux  :  si  à  ces  propriétés  toutes  physiques 
on  en  ajoute  une  de  nature  chimique,  on  aura  réuni  tous  les 
moyens  propres  à  distinguer  un  métalloïde  d'un  métal. 

Nous  avons  vu  que  les  corps  non  métalliques  s'oxydent  en  for- 
mant des  composés,  tantôt  acides,  tantôt  neutres,  jamais  basiques  : 
ce  sont  au  contraire  ces  derniers  que  forment  de  préférence  les 
métaux,  en  se  combinant  avec  l'oxygène. 

Les  métaux  se  combinent  entre  eux ,  pour  former  les  alliages , 
et  avec  les  métalloïdes  pour  donner  naissance  à  des  oxydes,  des 
sulfures,  des  chlorures,  etc.,  etc.  Autant  il  est  aisé  d'avoir  des  com- 
binaisons entre  les  métaux  et  les  corps  halogènes  et  emphigènes, 
autant  il  est  difficile  d'en  avoir  avec  les  métalloïdes  des  autres 
groupes ,  l'arsenic  excepté.  Tous  les  métaux  peuvent  cristalliser, 
et  plusieurs  d'entre  eux  sont  dimorphes. 

Après  avoir  parlé  des  propriétés  qui  leur  sont  communes ,  il 
faudrait  parler  de  celles  qui  leur  sont  spéciales;  mais  comme 
elles  sont  très-variables  et  assez  nombreuses ,  il  sera  plus  utile 
de  les  faire  ressortir  de  l'étude  particulière  de  chaque  métal. 

Le  nombre  des  métaux  étant  considérable,  nous  ne  fixerons 
notre  attention  que  sur  ceux  dont  l'utilité .  de  leurs  applica- 
tions ou  leur  importance  chimique  rendent  plus  intéressants  à 
connaître.  En  faisant  ressortir  spécialement  pour  chacun  d'eux , 
ses  propriétés  physiques,  on  en  rend  l'étude  plus  complète  qu  en 
invoquant  des  souvenirs  éloignés  auxquels  la  mémoire  ferait  sou- 
vent défaut.  Néanmoins ,  je  crois  utile  de  résumer  en  un  tableau 
synoptique  les  principales  propriétés  physiques  des  métaux  les 
plus  connus ,  pour  vous  mettre  à  même  de  saisir  des  rapproche- 
ments et  des  différences  qui,  autrement,  pourraient  vous  échapper. 
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PROPRIÉTÉS  PHYSIQUES  DES 


DENSITE. 


Platine  forgé 21,S0 

Or  fondu 19,25 

Mercure 13,56 

Palladium 11,80 

Plomb  fondu 11,35 

Argent  fondu 10,47 

Bismuth  fondu 9,82 

Cuivre  rouge  fondu.    8,78 

Cadmium 8,00 

Nickel  fondu 8,27 

Feren barre 7,78 

Étain  fondu 7,29 

Zinc  fondu 6,86 

Antimoine  fondu...    6,70 

Sodium 0,97 

Potassium 0,86 


Conductibilité 

pour 

la  chaleur. 


Or 1000 

Argent. . .  975 

Cuivre. . .  900 

Fer 375 

Zinc 365 

Étain....  320 

Plomb....  180 


FUSIBILITE. 


Mercure....  —      39 
Potassium. .   +      55 

Sodium +      90 

Ëtain +     228 

Bismuth..  ,.4-264 

Plomb +    335 

Cadmium...  +    360 
Antimoine..  +    450 

Zinc +    500 

Argent +  1022 

Cuivre 4-  1092 

Or +  1102 

Fonte +  1587 

Fer  forgé...  +  2118 

Aeter  (entre  la  fonte 
Nickel  j     etlefer- 

Platine ....  infusible. 


CAPACITE 

pour 

Ll  CIALBOI. 


Fer 0,1138 

Nickel 0,1086 

Cobalt 0,1070 

Zinc 0,0955 

Cuivre 0,0954 

Cadmium...  0,0567 

Argent 0,0570 

Plomb 0,0314 

Bismuth....  0,0308 

Antimoine..  0,0508 

Étain 0,0562 

Platine 0,0324 

Palladium. .  0,0593 

Or 0,0324 
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MÉTAUX  LES  PLUS  IMPORTANTS. 


9 

TÉNACITÉ. 

DURETÉ. 

Dilatation  linéaire 

DUCTILITE 

— 

— 

entre  Oo  et  +  100o. 

Nombre 

Corps 

i 

— —   ^ 

des  kilo*  nécessaires 

par 

Dilatation 

Obserrateurs 

à  la 
filière. 

pour  rompre 

lesquels 

pour 

Ail 

Hminoir 

un  fil  de  i  miUim. 
de  diamètre. 

ils  se  laissent 
rayer. 

une  règle  égale 
à  l'unité. 

Or. 

Or. 

Manganèse. 

Zinc  allougé 
au  marteau.   -~- 

Smeaton. 

Argent. 

Argent. 

GuiTre..  137*399 

Nickel        \ 

91  ' 

GuiTre. 
Étain. 

Platine. 
Fer. 

Platine..  124*690 
Argent..    85*062 

Gobait       f 

Fer           Ip"  le 
/  Terre. 

Plomb            — 

Lavoisier. 
Laplace. 

Platine. 

Nickel. 

Antimoine  1 

ÊtaindeMa- 
laca . .....   K\î 

Id. 

Plomb. 

GuiTre. 

Zinc...    49*790 

Zinc           / 

Argent     de 

Zinc. 

Zinc 

Nickel..    47k  676 

Palladium  \ 

coupelle...   J75 

Id. 

Fer. 

Étain. 

Étain...     15k  740 

Platine       I 

Id. 

* 

Nickel. 

Plomb. 

Plomb...    09k  555 

GuiTre       1 

Or             [Papje 
Vcarbo- 

*■-  te? 

Bismuth     1 

Cadmium    1 

Étain        / 

Plomb,  par  l'ongle. 

Potassium  ) 

j  mous. 
Sodium      ) 

Mercure,  liqaide. 

Or  de  départ,  jji 
Bismuth. .  •  •  775 

Fer fj; 

Antimoine..   573 
Palladium..  JZTZ 
Platine ;oo8 

Id. 
Smeaton. 

Id. 

Id. 
Wollaston. 
Troughton. 
Borda. 
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De  toutes  ces  propriétés,  celles  qui  ont  un  rapport  immédiat  à 
l'emploi  usuel  des  métaux,  sont  :  la  résistance  au  déchirement  (té- 
nacité), la  résistance  à  1  écrasement  (ductilité  au  laminoir),  la 
facilité  de  l'étirage  (ductilité  à  la  filière),  et  la  fusibilité.  Les  mé- 
taux qui  réunissent,  dans  une  certaine  mesure,  ces  quatre  pro- 
priétés, trouvent  place  naturellement  parmi  les  plus  utiles. 
Voyez  le  fer  :  mieux  que  tous  les  autres  il  résiste  à  la  force  qui 
tend  à  le  séparer  ou  à  l'écraser  :  premier  parmi  les  métaux  te- 
naces, il  est  un  de  ceux  qui  résistent  davantage  au  laminoir  : 
moyennement  souple  à  la  filière ,  il  est  de  ceux  qui,  sans  être 
infusibles ,  bravent  néanmoins  les  hautes  températures.  Évidem- 
ment, si  l'on  ignorait  les  usages  du  fer,  il  suffirait  de  connaître 
à  quel  degré  il  possède  ces  quatre  propriétés,  pour  affirmer  qu'il 
doit  rendre  de  grands  services.  Par  l'examen  comparé  de  ce  ta- 
bleau, on  peut,  pour  ainsi  dire,  classer  les  métaux  selon  l'ordre 
de  leur  utilité  plus  générale. 

Les  métaux  se  rencontrent  sous  la  surface  de  la  terre,  dans  les 
montagnes,  plus  rarement  dans  les  terrains  sédimentaires,  dans  le 
sable  des  rivières,  dans  le  sol  des  lacs.  Ils  affectent  plusieurs  ma- 
nières d'être  :  quelques-uns  d'entre  eux,  se  trouvent  plus  souvent 
à  l'état  natif  que  combinés  avec  des  métalloïdes  ;  mais  la  plus 
grande  partie  est  ordinairement  associée  au  soufre ,  à  l'arsenic, 
à  l'oxygène  ;  ou  bien  encore,  à  l'oxygène  et  à  un  acide  à  la  fois, 
formant  ainsi  de  véritables  sels. 

Lorsqu'ils  ne  sont  pas  à  l'état  natif,  on  les  appelle  minéraux, 
et  dans  cet  état,  ils  peuvent  être  divisés  en  deux  grandes  classes  : 
la  première  comprend  ceux  dont  les  métaux  sont,  par  eux-mêmes, 
inutiles  aux  arts,  à  cause  de  leur  grande  affinité  pour  l'oxygène  : 
c'est  la  classe  des  minéraux  alcalins  et  terreux.  La  seconde 
comprend  ceux  dont  les  métaux  n'ayant  pas  pour  l'oxygène  une 
affinité  très-considérable ,  peuvent  servir  aux  besoins  de  l'indus- 
trie :  c'est  la  classe  des  minéraux  métalliques.  Voici  les  métaux 
qui  font  partie  constituante  des  minéraux  que  nous  supposerons 
divisés  en  deux  classes. 


Métaux  les  plus  importants  des  minéraux 

Métaux  les  p] 

us  importants  des  minéraux 

alcalins  et  terreux. 

métalliques. 

Potassium. 

Calcium. 

Manganèse. 

Mercure. 

Sodium. 

Magnésium. 

Fer. 

Étain 

Lithium. 

Glucinium. 

Gobait. 

Antimoine. 

Barinni. 

Aluminium. 

Nickel. 

Argent. 

Strontium. 

Zinc. 

Or. 

Cadmium. 

Platine. 

Cuivre. 

Palladium. 

Plomb. 

Iridium. 

Bismuth . 
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À  l'exception  du  potassium  et  du  sodium,  qui  sont  d'un  fréquent 
usage  dans  les  laboratoires,  il  n'y  a  pas  un  seul  métal ,  apparte- 
nant à  la  première  classe,  qui  serve  dans  les  arts  :  au  contraire, 
ceux  de  la  seconde  sont  d'un  emploi  très-ordinaire.  Ce  que  je 
vais  dire  sur  l'extraction  des  métaux  n'est  applicable  qu'à  ces 
derniers. 

Les  procédés  d'extraction  varient  suivant  les  circonstances  ; 
mais  au  fond  ils  se  ressemblent ,  en  ce  sens  que  tous  tendent 
à  ramener  à  l'état  élémentaire  les  métaux  minéralisés,  en  les 
faisant  passer  d'abord  à  l'état  d'oxyde,  pour  les  réduire  ensuite 
au  moyen  du  charbon  f.  Si  les  métaux  sont  à  l'état  de  sulfures 
ou  d'arséniures,  on  les  grille  :  alors  l'oxygène  de  l'air  chasse 
le  soufre  et  l'arsenic  sous  forme  d'acide  sulfureux  et  arsénieux, 
tandis  qu'il  oxyde  le  métal  ;  cet  oxyde,  chauffé  ensuite  avec  du 
charbon,  sera  réduit  en  produisant  de  r oxyde  de  carbone  et 
du  métal.  S'il  s'agit  de  sels  métalliques  indécomposables  par  la 
chaleur,  tels  que  les  silicates,  on  les  calcine  avec  des  bases 
et  du  charbon  :  les  premières  enlèvent  l'acide  et  forment  ce 
que  l'on  appelle  les  scories;  le  second  réduit  l'oxyde  métal- 
lique. Enfin ,  s'il  s'agit  de  métaux  natifs  :  ou  ils  sont  purs,  ce  qui 
est  très-rare,  et  alors  leur  extraction  est  directe  et  s'exécute  par 
des  moyens  tout  à  fait  mécaniques  ;  ou  ils  sont  alliés  à  d'autres 
métaux ,  et  comme  ceux-ci  seront  toujours  les  plus  oxydables,  on 
les  sépare  au  moyen  du  grillage.  Par  cette  opération,  on  oxyde 
ces  derniers  sans  altérer  les  autres.  Quant  aux  matières  pier- 
reuses (gangue)  qui  accompagnent  les  métaux,  on  les  sépare  par 
lavage ,  si  tant  est  que  la  différence  de  densité  le  permette,  ou 
bien  encore  en  les  rendant  fusibles  au  moyen  d'un  agent  conve- 
nablement choisi  :  cet  agent  sera  tantôt  de  nature  acide,  tantôt  de 
nature  basique.  Dans  tous  les  cas,  par  l'intervention  d'une  tempé- 
rature élevée,  les  gangues  formeront  un  bain,  au  fond  duquel  se 
trouvera  le  métal. 

En  résumé,  on  peut  se  représenter,  sous  un  point  de  vue  très- 
général  ,  l'extraction  des  métaux  comme  pouvant  être  effectuée, 
4°  par  voie  directe,  s'ils  sont  à  l'état  natif;  2°  par  oxydation  et 
réduction,  s'ils  sont  minéralisés.  Quant  à  la  séparation  des  gan- 
gues, on  l'effectuera,  \°  par  une  voie  directe  et  essentiellement 
mécanique,  si  leurs  densités  sont  moins  fortes  que  celles  des  mi- 
néraux ;  2°  en  les  ramenant  à  l'état  de  sels  fusibles. 

Après  avoir  arrêté  ces  idées  générales  sur  les  métaux ,  relati- 


1 .  Il  est  évident  qne  l'on  n'entend  pas  parler  ici  des  métaux  dont  les  oxydes  sont 
décomposés  à  une  température  élevée. 
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vement  à  leurs  principales  propriétés,  leur  manière  d'être  dans  la 
nature  et  leur  extraction,  il  est  nécessaire  d'adopter  une  méthode 
pour  les  grouper  et  en  rendre  l'étude  plus  facile. 

Il  n'est  pas  aussi  aisé  de  classer  les  métaux  que  les  métalloïdes  ; 
la  classification  de  ces  derniers  a  été  faite  d'après  un  ordre  natu- 
rel, tandis  que  celle  des  premiers  ne  pourra  se  faire  que  d'après 
un  ordre  artificiel.  La  nature  s'est  plu  à  nuancer ,  à  graduer  les 
caractères  et  les  propriétés  des  métalloïdes  de  telle  sorte  que 
l'on  est  parvenu,  sans  efforts,  à  composer  des  séries  dont  les 
termes,  comparés  entre  eux,  n'ont  rien  de  choquant  et  d'incom- 
patible. Il  n'en  est  pas  de  même  des  métaux  :  si  plusieurs  se  res- 
semblent par  quelques  propriétés  communes,  ils  diffèrent  si  brus- 
quement par  plusieurs  autres,  que  l'esprit  ne  peut  pas  s'habituer  à 
les  voir  réunis  en  un.  seul  groupe.  Pour  les  classer,  il  faut  donc 
que  le  chimiste  se  place  au  point  de  vue  qui  lui  offre  l'avantage 
d'une  perspective  de  commodité  et  d'utilité,  et  que  pour  point  de 
départ  il  choisisse  parmi  les  différentes  propriétés  celle  qui  se 
trouve  le  plus  en  rapport  avec  les  phénomènes  qu'il  se  propose 
d'étudier. 

C'est  ainsi  que  fit  M.  Thénard  lorsqu'il  classa  les  métaux  d'après 
l'ordre  de  leur  affinité  pour  l'oxygène  ;  sa  classification  a  telle- 
ment satisfait  aux  exigences  de  l'enseignement ,  qu'elle  est  encore 
la  seule  qui  soit  généralement  adoptée.  M.  Regnault  y  a  apporté 
depuis  quelques  modifications  qui  n'en  ont  pas  changé  le  fond. 
Vous  la  voyez  inscrite  au  tableau  ci-contre  : 
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CLASSIFICATION  DES  MÉTAUX. 


1 

* 

3 

4 

5 

6 

Métaux  qui 

Métaux     qui 

Métaux    ab- 

Métaux    ab- 

Métaux   ab- 

Métaux dont 

absorbent 

absorbent 

sorbant  l'o- 

sorbant l'o- 

sorbant l'o- 

les   oxydes 

l'oxygène   et 

l'oxygène  à 

xygène  à  la 

xygène  à  la 

xygène  à  la 

se  réduisent 

!  décomposent 

la  tempéra- 

chaleur rou- 

chaleur rou- 

chaleurmu- 

par  la  cha- 

{l'eau  a  toutes 

ture  la  plus 

ge,  et  dont 

ge,  et  dont 

ge,  et  dont 

leur  seule  à 

les  tempéra- 

élevée,    et 

les    oxydes 

les    oxydes 

les    oxydes 

une  tempé- 

tures. 

ue    décom- 

sont   indé- 

sont    indé- 

sont    indé- 

rature  plus 

posent  l'eau 

composables 

composables 

composables 

ou  moins  éle 

qu'au-  des- 

par la  cha- 

par /la  cha- 

par la  cha- 

rée, et  qui 

sus  de  +  50° 

leur    seule. 

leur    seule. 

leur    seule. 

ne  décompo- 

Usnedéoom 

Ces  métaux 

Ils  ne    dé- 

sent    l'eau 

posent  l'eau 

décomposent 

composent 

dans  aucune  , 

qu'au-dessus 

l'eau  au  rou 

l'eau     qu'à 

circonstance 

de  +  100*, 

ge     faible  , 

une  tempé- 

mais au-des 

mais    point 

rature  très- 

sous   de    la 

en  présence 

élevée  ,    et 

i 

chaleur  rou- 

des    acides 

très-faible- 

ge.   Ils  dé- 

énergiques. 

ment,  ils  ne 

composent 

décomposent 

l'eau  à  froid 

pas  l'eau  en 

en  présence 

présence  des 

des    acides 

acides  éner- 

énergiques. 

giques. 

f 
Potassium. 

Magnésium. 

Fer. 

Tungstène. 

Cuivre. 

Mercure. 

Sodium. 

Manganèse. 

Nickel. 

Molybdène. 

Plomb. 

Argent. 

Lithium. 

Aluminium. 

Gobait. 

Osmium. 

Bismuth. 

Rhodium. 

Barium. 

Glucininm. 

Chrome. 

Tantale. 

Iridium. 

Strontium. 

Zirconium. 

"Vanadium. 

Titane. 

Palladium. 

Calcinm. 

Yttrinm. 

Zinc. 

Étain. 

Platine. 

r 

Thorium. 

Cadmium. 

Antimoine. 

Rhuteniiim. 

Gerium. 

Uranium. 

Niobinm. 

Or. 

Lantane. 

Ilmenium. 

Didyme. 
Erbium. 
Terbinm. 

Pelopium. 

Dans  la  première  section,  on  rencontre  les  métaux  qui  décom- 
posent l'eau  à  toutes  les  températures.  Les  oxydes  auxquels  ils 
donnent  naissance  sont  connus  des  chimistes  sous  le  nom  d'oxydes 
alcalins  (potasse,  soude,  lithine),  et  d'oxydes  terreux  alcalins 
(  baryte,  strontiane,  chaux  ) ,  parce  qu'étant  solubles  ils  commu- 
niquent à  l'eau  ce  goût  urineux  que  les  anciens  chimistes  appe- 
laient alcalescent.  Le  degré  d'affinité  pour  l'oxygène  va  en  dé- 
croissant à  mesure  que  l'on  descend  la  série,  ainsi  que  l'expé- 
rience semble  le  prouver.  Jetons  dans  l'eau  un  peu  de  potas- 
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sium,  nous  verrons  ce  métal  s'entourer  d'une  flamme,  tournoyer 
pendant  quelque  temps,  puis  disparaître.  Faisons  la  même  expé- 
rience avec  le  sodium,  nous  le  verrons  devenir  le  centre  d'une 
effervescence  assez  vive,  tournoyer  et  disparaître  à  son  tour. 
Dans  les  deux  cas ,  il  y  a  eu  décomposition  de  l'eau  :  l'oxy- 
gène a  oxydé  les  deux  métaux,  et  l'hydrogène  est  devenu  libre  ; 
mais  l'oxydation  du  potassium  a  produit  une  telle  chaleur  que 
l'hydrogène  s'est  enflammé,  ce  qui  n'a  pas  eu  lieu  pour  le  sodium. 
Si  l'on  admet  que  la  chaleur  dégagée  dans  l'acte  d'une  combinaison 
est  la  mesure  de  l'énergie  avec  laquelle  la  combinaison  même 
s'effectue,  il  faut  conclure  que  le  potassium  a  plus  d'affinité  pour 
l'oxygène  que  le  sodium.  On  pense  qu'à  parité  de  circonstances, 
le  bariura  aurait  dégagé  encore  moins  de  chaleur  que  le  sodium, 
le  strontium  moins  que  le  barium,  ainsi  de  suite. 

Par  cela  seul  que  les  métaux  de  la  seconde  section  ne  décom- 
posent l'eau  qu'au-dessus  de  +  50°,  il  est  établi  que  leur  affinité 
pour  l'oxygène  est  moindre  que  celle  des  métaux  de  la  section 
précédente.  On  peut  en  dire  autant  de  la  troisième  et  de  la  qua- 
trième, car  les  métaux  de  Tune  ne  décomposent  l'eau  qu'au-des- 
sus de  +  400°,  et  ceux  de  l'autre  ne  la  décomposent  qu'à  la  cha- 
leur rouge  faible. 

La  troisième  section  se  distingue  par  une  particularité  qu'on 
ne  rencontre  pas  dans  les  sections  suivantes  :  tous  les  métaux 
qu'elle  renferme  décomposent  l'eau  à  froid  en  présence  des  acides 
énergiques.  Voici  du  fer  qui  ne  décompose  l'eau  qu'à  une  tem- 
pérature de  beaucoup  supérieure  à  -f  400°,  et  qui  néanmoins 
la  décompose  immédiatement  si  l'on  fait  intervenir  de  l'acide  sul- 
furique.  Si  nous  opérons  de  même  avec  un  métal  de  la  quatrième 
section,  avec  de  l'étain,  par  exemple,  il  n'y  aura  nul  dégagement 
de  ce  gaz,  ce  qui  prouve  que  l'eau  ne  se  décompose  pas.  Cette  diffé- 
rence s'explique  par  la  considération  que  les  oxydes  des  métaux  ap- 
partenant à  la  troisième  section  jouent  le  rôle  de  base,  et  se  combi- 
nent avec  tous  les  acides  pour  former  des  sels  ;  les  oxydes  des 
métaux  appartenant  à  la  quatrième  section  jouent,  au  contraire,  le 
rôle  d'acides  et  contractent  de  préférence  des  combinaisons  avec  les 
bases.  On  conçoit  donc  que  l'eau -se  décompose,  dans  le  premier 
cas,  sous  une  influence  sollicitante  (la  formation  d'un  sel),  et 
point  dans  le  second ,  où  cette  influence  est  nulle  ou  très-faible. 

11  semblerait  a  priori  que  les  métaux  de  la  cinquième  section 
dussent ,  à  leur  tour,  décomposer  l'eau  en  présence  des  acides, 
car  leurs  oxydes  sont  aussi  basiques  que  ceux  de  la  troisième  ; 
cependant  il  n'en  est  rien.  Mais  si  l'on  songe  que  le  cuivre,  le 
plomb  et  le  bismuth  ne  décomposent  l'eau  que  très-faiblement,  et 


N  UNIEME    LEÇON.  275 

à  une  température  très -élevée ,  on  voit  que  s'ils  ne  répondent 
pas  aux  sollicitations  des  acides,  c'est  que  leur  affinité  pour 
l'oxygène  est  très-faible. 

On  peut  en  dire  autant  pour  les  métaux  de  la  dernière  section. 
Ils  ont  si  peu  d'affinité  pour  l'oxygène,  que  leurs  oxydes  se  rédui- 
sent par  la  simple  action  de  la  chaleur.  Voyez  cet  oxyde  d'ar- 
gent qui  est  brun  olivâtre  :  il  suffit  que  je  le  chauffe  avec  une 
lampe  à  esprit-de-vin  pour  qu'il  devienne  d'un  blanc  mat,  c'est-à- 
dire  pour  qu'il  devienne  métal. 

En  résumé,  la  classification  des  métaux  est  fondée  sur  leur  affi- 
nité pour  l'oxygène  ;  et  la  manière  dont  ils  décomposent  l'eau  est 
la  mesure  de  cette  affinité.  Pour  se  familiariser  avec  une  pareille 
classification ,  on  se  rappellera  à  quelle  température  correspond 
chaque  section,  puisque  cette  température  est  précisément  celle  à 
laquelle  l'eau  est  décomposée  par  les  métaux  qui  constituent  la 
section  même.  Ainsi  : 

Les  métaux  de  la  ir«  décomposent  l'eau  an-dessous  de  0° 

id.      de  la  2*  id.         id.    au-dessus  de-f-    50* 

id.      de  la  3*  id.         id.    au-dessus  de  -j-  100° 

id.      de  la  4e  id.         id.    an  rouge  faible, 

id.      de  la  5«  id.  id.    an  ronge  très-intense. 

id.      de  la  6«  ne  décomposent  l'eau  à  aucune  température. 

Si  vous  ajoutez  que  les  métaux  de  la  3e  décomposent  l'eau  à 
froid  en  présence  des  acides,  et  que  les  oxydes  des  cinq  premières 
sont  indécomposables  par  la  chaleur,  vous  aurez  réuni  de  cette 
manière,  les  traits  principaux  de  la  classification. 

Maintenant  que  nous  avons  les  notions  générales  les  plus  im- 
portantes sur  les  métaux,  et  une  règle  à  suivre  pour  les  étudier, 
passons  à  leurs  combinaisous,  en  commençant  par  les  af liages. 

Les  alliages  sont-ils  des  mélanges  ou  des  combinaisons?  De  la 
manière  dont  on  résoudra  cette  question ,  dépend  l'intérêt  que 
nous  devons  attacher  à  ces  corps.  S'ils  ne  sont  que  des  mélanges, 
nous  ne  les  examinerons  que  sous  le  point  de  vue  de  leur  utilité  ; 
s'ils  représentent  des  combinaisons,  ils  auront  pour  nous  une  im- 
portance technique  et  scientifique  à  la  fois. 

Rappelons  d'abord  les  caractères  distinctifs  des  mélanges  et  des 
combinaisons.  Les  propriétés  physiques  et  chimiques  d'un  mé- 
lange représentent  la  somme  des  propriétés  particulières  aux  élé- 
ments dont  il  est  formé.  La  densité  d'un  mélange  provenant  de 
deux  corps  réunis  en  quantités  égales,  sera  la  moyenne  des 
deux  densités  :  s'il  est  solide,  il  n'aura  pas  de  forme  régulière  dé- 
terminable;  s'il  est  liquide,  son  point  d'ébullition  ne  sera  pas 
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constant.  Une  combinaison  au  contraire,  si  elle  est  solide,  aura 
une  forme  dé  ter  minable,  ses  caractères  ne  rappelleront  d'aucune 
manière  ceux  des  corps  qui  la  constituent.  Aucune  propriété 
de  l'eau,  par  exemple,  ne  ressemble  aux  propriétés  de  l'hydrogène 
et  de  l'oxygène  :  dans  l'ammoniaque  rien  ne  nous  décèle  l'hy- 
drogène et  l'azote.  Cela  dit ,  examinons  ce  que  l'on  appelle  un 
alliage. 

Que  l'on  mêle  à  du  mercure  une  certaine  quantité  d'or  en 
poudre,  et  que  l'on  chauffe  le  mélange,  pendant  quelques  instants  : 
si,  longtemps  après  l'avoir  laissé  refroidir,  on  le  jette  sur  une 
toile,  la  plus  grande  partie  filtrera,  mais  une  portion,  ayant  une 
consistance  butyracée,  ne  filtrera  pas  :  en  pressant  cette  dernière 
portion  dans  une  peau  de  chamois ,  on  en  fera  sortir  encore  une 
certaine  quantité  de  liquide  :  ce  qui  restera,  sera  dur,  grenu  et 
blanc  ;  il  sera  composé  d'un  équivalent  de  mercure  et  de  deux 
équivalents  d'or;  ce  qui  correspond,  à  peu  de  chose  près,  à  400 
parties  du  premier  métal  et  à  900  parties  du  second  :  sa  densité 
n'aura  pas  de  rapport  avec  celle  de  ces  deux  métaux  ;  sa  forme 
cristalline  sera  le  prisme  à  i  pans,  forme  que  ni  l'or  ni  le  mer- 
cure n'affectent  jamais.  Examine-t-on  la  partie  liquide,  on  trou- 
vera que  c'est  du  mercure  qui  tient  en  dissolution  une  quantité 
minime  de  la  matière  grenue. 

Qu'auriez-vous  pensé ,  Messieurs ,  du  résultat  que  vous  auriez 
obtenu  en  projetant  dans  l'eau  chaude  de  l'acide  borique  anhydre? 
(Je  choisis  cet  acide  pour  exemple,  parce  que  vous  le  connaissez.) 
Vous  savez  que,  par  le  refroidissement,  vous  auriez  obtenu  de  l'a- 
cide borique  hydraté  et  cristallisé,  que  vous  auriez  pu  isoler,  presque 
entièrement,  au  moyen  de  la  filtration,  tandis  que  l'eau  n'en  aurait 
retenu  qu'une  quantité  insignifiante.  Pour  vous  rendre  compte  de  ce 
résultat,  vous  auriez  dit  que  l'acide  borique  anhydre  s'était  combiné 
avec  une  certaine  quantité  d'eau  pour  former  un  composé  qui,  sous 
l'influence  de  la  chaleur,  restait  d'abord  dissous  dans  l'excès  d'eau 
dont  plus  tard  il  se  séparait  presquen  entier.  Quelle  différence 
trouveriez-vous  entre  les  deux  expériences  ?  De  chaque  côté  un 
corps  solide  et  un  liquide  :  celui-ci  se  combine  avec  l'autre,  et  en 
même  temps  il  sert  de  dissolvant  au  nouveau  composé  ;  dans  les 
deux  cas,  précipitation  par  refroidissement,  séparation  de  l'excès 
du  liquide  par  filtration  ;  dans  les  deux  cas  enfin,  combinaison 
qui  n'a  aucun  des  caractères  propres  à  ses  principes  constituants. 

En  effet,  l'acide  borique  ordinaire  ne  ressemble  pas  plus  à  l'a- 
cide borique  anhydre  et  à  l'eau ,  que  l'alliage  ou  l'amalgame  dont 
je  vous  ai  parlé  ne  ressemble  à  l'or  et  au  mercure.  Cet  exemple 
permet  d'admettre  que  les  métaux,  en  s'alliant,  produisent  de 
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véritables  combinaisons,  lesquelles  pourront,  suivant  les  circon- 
stances, être  tenues  en  dissolution  par  celui  des  métaux  qui 
aura  été  en  excès  sur  l'autre.  Un  nouvel  exemple  corroborera 
le  précédent  et  achèvera  de  montrer  que  les  alliages  ordinaires 
sont  des  combinaisons  mêlées  aux  métaux  qui  leur  ont  servi  de 
dissolvant.  Si  Ton  fond  par  parties  égales  de  l'étain  et  du  plomb, 
et  si  Ton  coule  la  masse  liquide  dans  une  lingotière,  on  trouve 
que  les  extrémités  du  lingot  se  figent  les  premières,  tandis  que  le 
centre  se  maintient  liquide  encore  quelque  temps  ;  en  examinant 
les  différentes  parties  du  lingot,  on  remarque  que  les  extrémités 
ont  un  aspect  cristallin  plus  prononcé  que  le  centre,  et  que  leur 
composition  est  représentée  par  un  équivalent  de  chaque  mé- 
tal. A  mesure  que  1  on  approche  du  centre,  la  texture  cristalline 
devient  de  plus  en  plus  confuse  et  la  proportion  de  l'étain  augmente 
de  telle  sorte,  qu'il  n'est  plus  possible  de  trouver  dans  là  compo- 
sition un  rapport  atomique  quelconque.  Il  est  clair  que  le  com- 
posé Sn  +  Pb  qui  est  peu  fusible  (il  fond  à  H-  244°)  s'est  séparé 
le  premier  du  reste  de  la  masse  formée  d'étain,  contenant  une 
certaine  quantité  de  l'alliage  précédent  ;  en  d'autres  termes,  les 
parties  extrêmes  de  notre  lingot  sont  aux  parties  centrales  ce  que 
les  cristaux  sont  aux  eaux-mères.  Si  nous  ajoutons  que  souvent  on 
constate  un  dégagement  de  chaleur,  lorsque  les  métaux  s'allient, 
on  aura  les  trois  caractères  essentiels  et  distinctifs  des  combinai- 
sons, savoir  :  1°  dégagement  de  chaleur  au  moment  où  la  com- 
binaison a  lieu;  1°  composition  en  proportions  définies;  3°  proprié- 
tés différentes  de  celles  qui  appartiennent  aux  principes  consti- 
tuants. 

Nos  idées  sur  la  nature  des  alliages  ne  seraient  pas  complètes , 
si  nous  nous  en  tenions  là  ;  elles  ne  seraient  même  pas  exactes , 
car  tous  les  alliages  ne  sont  pas  des  combinaisons  chimiques  avec 
excès  d'un  des  métaux  constitutifs.  Il  y  en  a  qui  peuvent  résul- 
ter de  l'assemblage  de  plusieurs  combinaisons  définies  ;  et  plu- 
sieurs métaux  fondus  ensemble  peuvent  former  un  tout  d'appa- 
rence homogène,  sans  qu'il  y  ait  de  combinaison  entre  eux.  Ainsi 
le  fer  est  un  métal  qui  ne  s'allie  pas  aisément ,  et  l'on  rencontre  de 
prétendus  alliages  de  cuivre  et  de  fer,  ou  de  plomb  et  de  fer,  qui 
ne  sont  en  réalité  que  des  mélanges.  Il  est  vrai  que  dans  ce  cas 
l'un  des  métaux  y  est  toujours  en  trop  petite  proportion  pour  le 
considérer  comme  un  principe  constitutif  d'une  combinaison  dé- 
finie. Quant  au  cas  particulier  d'alliages  qui  résultent  de  la  réunion 
de  plusieurs  combinaisons  d'éléments  identiques ,  mais  en  pro- 
portions différentes,  on  peut  en  démontrer  l'existence  par  une 
expérience  très-simple.  Lorsqu'on  observe  un  thermomètre  plongé 
i.  46 
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dans  un  alliage  ternaire  qui,  après  avoir  été  chauffé  à  +  250°,  par 
exemple,  se  refroidit  peu  à  peu,  pour  se  figer  au-dessous  de  +1 00°, 
on  trouve  que  la  colonne  du  mercure  s'arrête  de  temps  en  temps, 
avant  d'arriver  au  point  de  figement  :  le  temps  d'arrêt  est  plus  ou 
moins  long,  mais  toujours  appréciable.  Ce  phénomène  tient  à  ce  que 
chaque  point  d'arrêt  correspond  à  la  solidification  d'un  alliage 
particulier  moins  fusible  que  le  reste  de  la  masse.  Par  suite 
du  changement  d'état  de  cet  alliage,  une  certaine  quantité  de 
chaleur  devient  libre  et  compense  celle  que  la  masse  rayonne 
dans  l'espace  :  dès  lors  le  thermomètre  arrête  sa  course  descen- 
dante ;  mais  du  moment  où  cette  compensation ,  cette  espèce 
d'équilibre  cesse,  le  refroidissement  recommence ,  la  colonne  mer- 
curielle  redescend  encore  pour  s'arrêter  de  nouveau,  lorsqu'un 
nouvel  alliage  se  fige;  en  sorte  que  la  masse,  une  fois  refroidie, 
a  l'aspect  homogène,  bien  qu'elle  ne  soit  qu'un  assemblage  de 
plusieurs  combinaisons  distinctes. 

Nous  considérerons  donc  les  alliages  comme  des  combinaisons 
tantôt  isolées,  tantôt  réunies  au  métal  qui  leur  a  servi  de  dis- 
solvant. 

Examinons  maintenant  quelle  est  leur  utilité,  et  pourquoi,  le 
nombre  des  métaux  étant  déjà  si  considérable,  on  a  songé  à  en 
produire  ainsi  de  nouveaux.  Sur  quarante-sept  métaux  connus 
aujourd'hui ,  neuf  seulement  peuvent  être  employés  seuls.  En 
voici  la  liste  : 


Fer 

Étain 

Mercure 

Cuivre 

Argent 

Zinc 

Plomb 

Or 

Platine 

Ils  sont  employés  seuls ,  parce  qu'ils  ont  un  certain  degré  de 
ductilité  et  de  ténacité  ;  plusieurs  d'entre  eux  parce  qu'ils  sont 
difficilement  fusibles ,  et  résistent  à  l'action  de  l'oxygène  ;  le 
mercure  à  cause  de  sa  liquidité.  Mais,  en  général,  leur  emploi 
est  limité,  puisqu'il  dépend  de  leurs  qualités  spéciales  :  or,  plus 
on  pourra  varier  ces  dernières ,  plus  l'emploi  des  métaux  variera 
à  son  tour.  En  alliant  les  métaux,  on  se  propose  de  modifier 
les  qualités  propres  à  chacun  d'eux,  .de  manière  qu'ils  puissent 
se  prêter  à  de  nombreuses  applications.  Plus  l'industrie  se  déve- 
loppera, plus  le  nombre  des  alliages  deviendra  considérable. 

Actuellement  les  métaux  employés  pour  alliages  ne  dépassent 
pas  le  nombre  de  douze,  c'est-à-dire  tous  ceux  qui  sont  inscrits 
dans  la  liste  précédente  plus,  l'antimoine ,  le  bismuth  et  le  nickel  : 
on  pourrait  ajouter  l'arsenic,  qui  n'est  pas  un  métal,  mais  qui  en 
joue  le  rôle  dans  cette  sorte  de  composés. 
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Le  nombre  des  métaux  dont  on  ne  se  sert  qu'à  l'état  d'alliage 
est  très-restreint,  relativement  à  celui  des  autres.  Les  premiers 
doivent  seulement  modifier  les  qualités  des  seconds ,  par  celles 
qui  leur  sont  propres,  et  qui  sont  toujours  extrêmes.  Ainsi  l'an- 
timoine, le  bismuth  et  l'arsenic  sont  très-cassants;  le  nickel  est 
le  plus  dur  après  le  manganèse.  Associés  à  d'autres  métaux  trop 
ductiles,  trop  malléables  ou  trop  tenaces,  ils  doivent  en  modifier 
les  propriétés;  aussi  n'entrent-ils  généralement  dans  les  alliages 
qu'en  très-faible  proportion. 

Passons  aux  propriétés  des  alliages. 

La  densité  des  alliages  est  tantôt  moindre,  tantôt  plus  grande 
que  celle  qui  serait  déduite  des  densités  et  des  proportions  des 
métaux  dont  ils  sont  formés.  Vous  en  avez  un  exemple  dans  les 
deux  séries  suivantes  : 

N°  4.  N°  2. 

Alliages  dont  la  densité  est  plue  grande        Alliages  dont  la  densité  est  moint  grande 
que  la  densité  moyenne  des  métaux  qui  que  la  densité  moyenne  des  métaux  qui 

les  constituent.  les  constituent. 

Or  et  zinc.  Or  et  argent. 

Id.  étain.  Id.  fer. 

Id.  bismuth.  Id.  plomb. 

Argent  et  antimoine.  Id.  '  cuivre. 

Id.      zinc.  Argent  et  cuivre. 

Id.     plomb.  Étain  et  plomb. 

Id.      étain.  Id.      antimoine. 

Id.      bismuth.  Cuivre  et  plomb. 

Cuivre  et  zinc.  Zinc  et  antimoine. 

Id.     étain.  Fer  et  bismuth. 

Id.     bismuth.  Id.  plomb. 

Id.      antimoine.  Id.   antimoine. 

Plomb  et  bismuth. 

Id.      antimoine. 

Il  est  remarquable  que  le  fer  qui  s'allie  difficilement,  et 
semble  ne  pas  avoir  beaucoup  d'affinité  pour  les  autres  métaux , 
figure  exclusivement  dans  la  série  des  densités  les  moins  grandes. 
Plusieurs  alliages  de  cette  série  sont  formés  par  des  métaux  de  la 
même  section  ou  appartenant  à  des  sections  voisines ,  tandis  que 
plus  de  la  moitié  des  alliages  compris  dans  l'autre  série,  sont  for- 
més par  des  métaux  qui,  suivant  notre  classification,  sont  éloignés 
les  uns  des  autres.  On  pourrait  croire  que  les  alliages  à  densité 
moindre  sont  des  mélanges,  ou  bien  des  combinaisons  très-peu 
intimes  * .  En  attendant  de  nouveaux  faits  qui  permettent  de  for- 

1.  Par  combinaison  tnttm*,  j'entends  exprimer  un  composé  dont  les  é'émentssont 
liés  entre  eux  par  une  force  relativement  énergique.  L'oxygène  et  l'hydrogène  sont 
retenus  par  une  plus  grande  affinité  dans  l'eau ,  que  le  chlore  et  l'oxygène  dans 
l'acide  hypochloreux. 
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muler  une  loi  à  cet  égard ,  admettons  que  les  alliages  dont  les 
densités  sont  plus  fortes  que  celles  de  leurs  éléments  constituants, 
sont  formés  généralement  par  des  métaux  ayant  entre  eux  beau- 
coup d'affinité. 

Les  alliages  sont,  en  général,  plus  durs,  moins  ductiles  et  moins 
tenaces  que  celui  des  métaux  constituants  le  plus  ductile  et  le 
plus  tenace  :  ils  sont  toujours  plus  fusibles  que  le  moins  fusible  des 
métaux  composants,  et  bien  des  fois ,  plus  que  chacun  d'eux  pris 
séparément.  Le  bronze ,  par  exemple ,  est  un  alliage  très-dur  et 
point  ductile  ;  cependant  il  est  formé  de  deux  métaux  (le  cuivre 
et  rétain  )  qui  se  laissent  tirer  en  fil  et  rayer  par  le  carbonate  de 
chaux.  Les  alliages  que  Ton  appelle  fusibles  (dont  on  fait  un 
usage  si  heureux  pour  prévenir  les  explosions  des  chaudières  à 
vapeur)  ont  un  point  de  fusion  inférieur  à  celui  de  leurs  élé- 
ments. Huit  parties  de  bismuth ,  cinq  de  plomb  et  trois  d'étain 
constituent  un  alliage  qui  fond  à  +  94", 5  :  cependant  le  premier 
métal  fond  à  +  264°,  le  second  à  +  325°,  le  troisième  à  +  228\ 

Suivant  M.  Wertheim ,  les  coefficients  d'élasticité  des  alliages 
s'accordent  avec  la  moyenne  de  ceux  qui  appartiennent  à  leurs 
composants.  D'après  M.  Regnault,  il  en  est  de  même  pour  la  cha- 
leur spécifique.  M.  Rudberg  a  fait,  sur  la  chaleur  latente  des  al- 
liages, une  observation  qui  mérite  d'être  signalée,  à  cause  de  son 
caractère  de  généralité  :  ce  savant  a  reconnu  que  lorsqu'on  laisse 
refroidir  un  alliage  fondu,  le  thermomètre  qui  y  est  plongé  de- 
vient deux  fois  stationnaire  avant  le  figeaient.  La  raison  qu'il 
donne  de  ce  phénomène  rappelle  ce  que  nous  avons  dit ,  pour 
prouver  que  dans  un  mélange  de  plusieurs  métaux  fondus,  il 
peut  se  former  des  alliages  de  composition  différente.  Voici ,  du 
reste,  son  explication  :  deux  métaux  fondus  ensemble  et  bien  mé- 
langés, forment  une  combinaison  à  proportions  définies,  eLqui 
reste  répandue  dans  celui  d'entre  eux  qui  se  trouve  en  excès.  La 
combinaison ,  quand  elle  est  seule,  se  solidifie  à  un  point  fixe  ; 
mais  quand  il  y  a  excès  d'un  des  métaux,  la  solidification  du  mé- 
tal et  de  la  combinaison  n'a  plus  lieu  au  même  degré  :  le  métal 
en  excès ,  se  solidifiant  presque  toujours  le  premier,  dégage  sa 
chaleur  latente  ;  ce  qui  produit  un  retard  dans  la  marche  du  ther- 
momètre. Le  métal  solidifié  reste  suspendu  dans  la  combinaison 
chimique  encore  fluide,  qui,  lors  de  la  solidification,  occasionne 
un  second  arrêt  du  thermomètre,  parce  que  sa  chaleur  latente  se 
dégage  à  son  tour. 

Lorsqu'on  soumet  à  l'action  de  la  chaleur,  un  alliage  composé 
de  deux  métaux,  dont  l'un  est  volatil,  celui-ci  entre  en  vapeur  et 
laisse  l'autre  à  nu.  C'est  ainsi  qu'on  retire  l'argent  et  l'or  des 
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combinaisons  qu'ils  forment  avec  le  mercure  ;  ainsi  qu'en  chauf- 
fant convenablement  du  laiton ,  composé  de  cuivre  et  de  zinc, 
on  peut  faire  complètement  volatiliser  ce  dernier  métal,  et  obte- 
nir l'autre  presque  pur.  Lorsque  les  alliages  sont  formés  de  plu- 
sieurs métaux ,  et  renferment  des  combinaisons ,  différentes 
par  composition  et  par  fusibilité,  il  se  produit,  en  les  chauf- 
fant graduellement,  un  phénomène  particulier  connu  en  métal- 
lurgie sous  le  nom  de  liquation.  Voici  en  quoi  il  consiste  :  si 
Ton  chauffe  graduellement  un  alliage,  la  combinaison  métallique, 
faisant  partie  de.  cet  alliage,  et  qui  sera  la  plus  fusible,  se  liquéfiera 
la  première,  et  suintera  à  travers  le  reste  de  la  masse  encore  so- 
lide. Effectivement,  lorsqu'on  chauffe  peu  à  peu  un  alliage  com- 
posé d'équivalents  égaux  de  cuivre  et  de  plomb ,  il  se  sépare  d'a- 
bord un  alliage  liquide  formé  de  douze  équivalents  de  plomb  et 
un  de  cuivre,  et  il  en  reste  un  solide  qui  renferme  douze  équiva- 
lents de  cuivre  et  un  de  plomb.  On  profite  de  ce  partage ,  pour 
faire  passer  dans  le  plomb,  l'argent  qui  est  dans  le  cuivre;  argent 
que  l'on  isole  plus  tard  par  la  coupellation. 

Certains  alliages  ont  la  singulière  propriété  de  perdre  leur 
dureté  par  suite  de  la  trempe;  je  vous  citerai,  comme  exemple , 
celui  qui  est  composé  de  quatre-vingt-quatorze  parties  de  cuivre 
et  de  six  d'étain.  Cet  alliage,  lorsqu'il  a  été  refroidi  lentement,  est 
si  dur  qu'on  peut  le  pulvériser  à  coups  de  marteau  ;  si ,  au  con- 
traire, il  a  été  trempé,  c'est-à-dire  refroidi  brusquement,  il  est 
aussi  malléable  que  le  cuivre.  Ceci  tient  peut-être  à  ce  que  la 
trempe  empêche  les  arrangements  moléculaires  auxquels  se  rat- 
tachent certaines  propriétés  physiques  de  la  masse.  Quoi  qu'il  en 
soit,  c'est  grâce  à  ce  phénomène,  que  nous  pouvons  aujourd'hui 
fabriquer  des  tam-tam,  que  jadis  nous  tirions  de  l'Orient. 

L'action  de  divers  agents  sur  les  alliages  est  souvent  modifiée  par 
l'état  de  combinaison  :  ainsi ,  l'action  de  l'oxygène,  par  exemple, 
est  généralement  moindre  sur  les  métaux  alliés  que  sur  les  mêmes 
métaux  isolés.  Les  exceptions  peuvent  être  prévues  :  supposez  un 
alliage  formé  de  deux  métaux,  dont  l'un,  en  s'oxydant,  donne 
naissance  à  un  acide,  et  l'autre  à  une  base  :  dans  ce  cas,  l'oxyda- 
tion marchera  très-rapidement.  Ainsi ,  les  alliages  d'étain  et  de 
plomb,  de  chrome  et  de  plomb,  d'antimoine  et  de  fer,  d'antimoine 
et  de  potassium,  etc.,  etc.,  s'oxydent  avec  une  si  grande  facilité 
que  plusieurs  d'entre  eux  deviennent  incandescents. 

En  discutant  le  phénomène  de  l'oxydation  des  alliages,  il  ne 

faut  pas  perdre  de  vue  l'influence  que  peut  y  jouer  l'électricité. 

Les  premières  portions  d'oxyde  qui  se  forment  modifient ,  par 

leur  contact,  les  conditions  électriques  de  la  masse,  et,  selon  les 

i.  46. 
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v  circonstances,  elles  hâtent  ou  retardent  l'oxydation,  ou  bien  en- 
core elles  la  dirigent  sur  un  élément  plutôt  que  sur  un  autre.  Bien 
qu'il  soit  difficile  d'établir  des  règles  à  cet  égard,  on  peut  ad- 
mettre qu'en  général  l'action  de  l'oxygène  sur  les  alliages  est 
moindre  que  celle  que  ce  gaz  exerce  sur  les  métaux  séparés,  et 
que  parfois  elle  se  porte  exclusivement  sur  celui  des  métaux  qui 
est  le  plus  oxydable  ;  en  sorte  que  l'un  des  éléments  de  l'alliage 
est  mis  à  nu,  tandis  que  l'autre  est  complètement  oxydé.  C'est  là- 
dessus  que  repose  le  procédé  de  coupellation. 

On  a  fait  des  observations  semblables  relativement  à  l'action 
des  acides  ;  mais  nous  remarquerons  ici  une  circonstance  que  l'on 
ne  rencontre  pas  dans  l'action  de  l'oxygène  :  il  n'y  a  pas  d'alliage 
formé  de  métaux  oxydables  qui  ne  soit  tôt  ou  tard  altéré  par 
l'air,  tandis  qu'il  y  en  a  qui  ne  se  laissent  pas  attaquer  par  les 
acides,  bien  que  leurs  éléments  séparés  le  soient  fort  bien.  Une 
particularité  doit  encore  attirer  notre  attention  :  Supposez  un  al- 
liage composé  d'équivalents  égaux  d'argent  et  de  cuivre;  il 
résistera  à  l'action  de  l'acide  azotique  faible;  cependant  cet 
acide  attaque  séparément  les  deux  métaux.  D'après  M.  Karsten, 
le  cuivre  et  le  zinc,  alliés  dans  la  proportion  d'un  équivalent  de 
chaque  métal,  ne  sont  pas  attaqués  non  plus  par  l'acide  sulfurique 
étendu  ;  mais  si  dans  ces  deux  alliages,  il  y  a  un  peu  plus  d'un 
métal  que  de  l'autre  (de  cuivre,  par  exemple,  dans  le  premier,  de 
zinc  dans  le  second  ),  l'action  se  manifeste  tout  aussitôt  et  continue 
jusqu'à  la  fin.  Y  aurait-il  dans  ce  phénomène,  intervention  d'une  in- 
fluence galvanique,  ou  bien  serait-ce  un  de  ces  effets  de  mouvement 
communiqué  dont  parle  Liebig,  effets  qui  semblent  rentrer  dans 
les  phénomènes  de  catalytie,  dont  parle  Berzélius  *  ?  Quoi  qu'il 
en  soit ,  le  fait  est  avéré,  et  il  n'a  lieu  que  pour  les  alliages,  car 
on  connaît  des  métaux  (le  fer,  par  exemple)  sur  lesquels  l'action 
des  acides  commence  et  puis  s'arrête,  mais  on  n'en  connaît  pas 
qui ,  paralysant  d'abord  l'action  ordinaire  d'un  acide,  l'excitent 
ensuite  par  l'intervention  d'une  influence  particulière. 

1 .  Un  corps  qui  se  décompose  par  le  simple  contact  d'an  autre  corps,  sans  que  ce 
dernier  s'altère,  ni  qu'il  soit  affecté  par  aucun  des  produits  de  la  décomposition, 
constitue  un  phénomène  déterminé,  d'après  Berzélius,  par  une  force  particulière 
qu'il  appelle  eatalytie  ou  force  de  présence.  L'eau  oxygénée  est  un  des  exemples  les 
plus  remarquables  de  ce  phénomène  :  elle  se  décompose  par  son  simple  contact 
avec  le  platine  qui,  de  son  côté,  ne  subit  aucune  altération.  La  décomposition  d'un 
corps  déterminée  par  le  contact  d'un  autre  corps  qui  se  décompose  lui-même,  sans 
qu'il  y  ait  aucune  action  entre  les  produits  des  deux  décompositions,  constitue , 
d'après  M.  Liebig,  un  phénomène  de  mouvement  communiqué.  La  fermentation  do 
sucre  en  est  un  exemple.  Cette  substance  se  décompose  parce  que  le  ferment  se  dé- 
compose lui-même;  les  produits  de  la  double  décomposition  restent  isolés  et  indé- 
pendants les  uns  des  autres. 
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Ne  pouvant  rien  vous  dire  de  général  relativement  à  l'action 
des  autres  métalloïdes  sur  les  alliages,  je  me  réserve  de  vous 
faire  connaître  quelques  faits  particuliers  dignes  d'intérêt ,  lors  de 
l'étude  spéciale  des  métaux.  Arrivons  à  la  préparation  des  alliages. 

Le  procédé  le  plus  suivi  consiste  à  fondre  les  métaux  soit  si- 
multanément, soit  successivement.  On  remarque  presque  tou- 
jours un  dégagement  de  chaleur.  Rien  ne  met  plus  en  évidence 
ce  phénomène  que  l'expérience  suivante  :  Dans  une  cloche  courbe 
contenant  de  l'azote,  et  disposée  sur  la  cuve  à  mercure,  j'introduis 
un  peu  de  potassium  et  un  fragment  d'antimoine  ;  avec  une  petite 
lampe  à  alcool ,  je  chauffe  légèrement  les  deux  métaux  qui  doi- 
vent se  toucher  :  le  potassium  fond ,  et  un  instant  après  l'antimoine 
entre  en  combinaison  avec  lui  en  dégageant  une  chaleur  si  forte 
que  la  masse  s'embrase. 

Lorsque  les  métaux  sont  oxydables,  ce  qui  est  le  cas  le  plus 
fréquent ,  on  les  fond  après  les  avoir  recouverts  de  charbon  en 
poudre,  destiné  à  réduire  les  oxydes  à  mesure  qu'ils  se  forment. 

Si  l'un  des  métaux  est  volatil ,  on  se  sert  de  son  oxyde  et  de 
charbon  :  celui-ci  le  réduit  peu  à  peu,  et  le  métal ,  pouvant  s'allier 
à  mesure  qu'il  devient  libre,  ne  se  volatilise  pas.  Dès  que  la  fusion 
est  complète,  on  brasse  le  bain  avec  soin  pour  le  rendre  homogène, 
puis  on  le  coule  dans  des  moules  de  forme  déterminée  ou  dans  des 
lingotières. 

Quand  la  masse  d'un  alliage  est  assez  considérable,  il  devient 
presque  impossible  de  l'obtenir  homogène.  Ce  que  nous  avons  dit 
précédemment  explique  cette  impossibilité.  Les  alliages  ordinaires 
fondus  pouvant  être  considérés  comme  une  dissolution  d'une  ou 
plusieurs  combinaisons  métalliques  dans  une  matière  de  nature 
métallique  elle-même,  on  conçoit  que,  par  le  refroidissement,  les 
principes  dissous  se  séparent  du  dissolvant  en  vertu  de  la  diffé- 
rence de  densité  :  dès  lors,  l'homogénéité  est  détruite,  et  certaines 
qualités  (ténacité,  dureté,  etc.,  etc.)  qui  en  dépendent  sont  singu- 
lièrement modifiées.  On  trouve  un  exemple  remarquable  de  ce  fait 
dans  le  bronze  des  canons.  Si  l'on  analyse  différentes  parties  d'un 
canon  qui  aurait  été  fait  avec  un  alliage  composé  de  400  parties 
de  cuivre  et  M  d'étain,  on  trouvera  de  telles  différences  que, 
pour  ce  dernier  métal,  elles  peuvent  aller  du  simple  au  double. 
On  pourrait  amoindrir  cet  inconvénient  par  un  refroidissement 
rapide  de  l'alliage,  mais  ce  moyen  est  impraticable  lorsqu'il  s'agit 
de  grandes  masses,  surtout  lorsqu'elles  sont  coulées  dans  des 
moules  non  métalliques,  et  par  conséquent  mauvaises  conductrices 
de  la  chaleur.  Pour  diminuer,  sinon  pour  prévenir  l'inconvénient 
dont  nous  parlons,  les  fondeurs  soumettent  l'alliage  liquide  à  une 
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forte  pression  :  ils  prétendent  gêner  ainsi  le  mouvement  molécu- 
laire et  entraver,  autant  que  possible,  la  formation  des  cristaux. 
À  cet  effet ,  ils  coulent  à  la  partie  supérieure  des  pièces  une  masse 
considérable  d'alliage  *  :  la  portion  qui  est  dans  le  moule,  pressée 
de  la  sorte,  paraît  mieux  conserver  son  homogénéité.  Dans  quel- 
ques cas,  cet  effet  est  produit  avec  plus  de  certitude  par  un 
ébranlement  communiqué  à  la  masse  fluide  au  moment  où  elle  va 
se  figer. 

Cette  espèce  de  partage  qui  a  lieu  dans  les  grandes  masses 
d'alliage  fait  penser  qu'il  n'est  pas  indifférent  de  préparer  ces 
composés  en  ajoutant  les  métaux  dans  un  ordre  quelconque,  et 
que  deux  alliages  dans  lesquels  l'analyse  fait  reconnaître  des  pro- 
portions identiques  de  mêmes  métaux,  peuvent  néanmoins  être 
doués  de  propriétés  fort  différentes.  Dans  le  conflit  d'affinités 
mises  en  jeu  par  le  contact  de  plusieurs  métaux  en  fusion,  il  faut 
voir  l'action  mutuelle  des  métaux  élémentaires  et  celle  des  com- 
binaisons métalliques.  L'action  chimique  et  réciproque  des  métaux 
doit  être  d'une  nature  aussi  complexe  que  celle  des  autres  agents 
chimiques.  On  sait  que  l'on  obtient  deux  résultats  différents, 
selon  que  l'on  verse  le  liquide  A  dans  le  liquide  B,  ou  bien  celui-ci 
dans  l'autre.  On  sait  aussi  que  si  l'on  allie  90  parties  d'étain  à  40 
parties  de  cuivre,  et  qu'on  y  ajoute  1 0  parties  d'antimoine,  on 
n'obtient  pas  le  même  résultat  que  si  l'on  commence  d'abord  par 
allier  l'antimoine  et  l'étain  :  la  composition  des  deux  alliages  sera 
la  même ,  mais  leurs  propriétés  seront  différentes.  C'est  un  fait 
bien  avéré,  dit-on,  que  les  bouches  à  feu  d'aujourd'hui  ne  valent 
pas  celles  fondues  sous  le  règne  de  Louis  XIV.  Il  est  vrai  que 
celles-ci  renferment  un  peu  de  zinc,  mais  il  est  vrai  aussi  de  dire 
que  nous  n'avons  pas  amélioré  les  nôtres  en  leur  ajoutant  de 
ce  dernier  métal.  Observons  cependant  avec  M.  Laboulaye,  que 
les  fondeurs  de  Louis  XIV  ne  mettaient  pas  directement  du  zinc 
dans  l'alliage  des  canons,  mais  bien  du  laiton,  c'est-à-dire  un 
second  alliage  zincifère  dont  l'action  pouvait  être  toute  autre  que 
celle  exercée  par  le  zinc  seul.  Ainsi ,  en  fait  de  préparation  d'al- 
liage, il  ne  faut  pas  dédaigner  le  modus  faciendi  des  recettes  : 
loin  d'impliquer  un  préjugé,  il  peut  être  une  garantie  de  réussite. 

Il  nous  resterait  à  parler  des  alliages  sous  le  rapport  de  leurs  ap- 
plications, mais  vous  écouterez  avec  plus  d'intérêt  les  détails 
dans  lesquels  nous  entrerons  à  ce  sujet,  lors  de  l'étude  spé- 
ciale des  métaux.  Aujourd'hui  je  vous  donnerai  seulement  une 


i.  Ces  espèces  d'énormes  appendices  sont  appelées  masselottes,  en  langage  d'ate- 
lier. 
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idée  des  qualités  qu'apportent  dans  les  alliages  les  métaux  qui  en 
font  partie  comme  auxiliaires,  et  non  pas  comme  éléments  prin- 
cipaux. Le  mercure,  le  bismuth  et  l'étain  entrent  en  petite 
proportion  dans  les  alliages  pour  augmenter  leur  fusibilité  ;  le 
bismuth  et  rétain,  employés  en  plus  forte  proportion ,  contri- 
buent à  augmenter,  l'un  la  dureté,  l'autre  la  ténacité  :  si,  en  effet, 
on  ajoute  8  parties  d'étain  à  \  00  parties  d'alliage  pour  les  carac- 
tères d'imprimerie  (  plomb-antimoine  ) ,  celui-ci  devient  plus  tenace 
et  son  grain  plus  fin;  et  si,  à  un  alliage  de  plomb  et  de  bismuth, 
qui  ne  fondrait  qu'à  +  200°,  on  ajoute  une  faible  quantité  d'é- 
tain, on  peut  faire  descendre  son  point  de  fusion  jusqu'au-des- 
sous de  +  *  00°.  Des  petites  quantités  de  plomb ,  de  zinc  et  de 
fer  servent  à  augmenter  la  dureté  :  ainsi  le  laiton  (cuivre  et  zinc), 
enrichi  de  quelques  centièmes  de  plomb  ,  ne  graisse  plus  la  lime  ; 
le  bronze  (cuivre  et  étain) ,  auquel  on  aurait  ajouté  un  peu  de 
zinc,  ou  un  peu  de  fer,  ou  bien  un  peu  de  laiton,  devient  plus 
dur  et  résiste  mieux  aux  ébranlements.  Le  cuivre,  lorsqu'il  est 
associé  avec  l'étain,  contribue  à  augmenter  la  ténacité  :  un  peu  de 
cet  alliage,  ajouté  à  celui  des  caractères  d'imprimerie,  le  rend 
beaucoup  plus  résistant ,  d'après  ce  qu'en  dit  M.  Laboulaye.  Enfin, 
l'antimoine  et  l'arsenic  rendent  les  alliages  beaucoup  plus  durs  et 
plus  cassants. 

Ce  que  je  viens  de  dire  sur  les  modifications  qu'apportent  aux 
alliages  les  métaux  auxiliaires  peut  être  résumé  dans  le  tableau 
ci-joint  : 


) 


Mercure 

Étain  \   augmentent  la  fusibilité. 

Bismuth 


Étain  ) 

Cuivre         f 

Plomb         \ 
Zinc  j 

Fer  f 

Bismuth 
Antimoine 
Arsenic 


Idem        la  ténacité. 


Idem        la  dureté. 


En  somme,  les  alliages  sont  presque  toujours  des  combinaisons 
simples  ou  multiples,  tantôt  isolées,  tantôt  mêlées  aux  métaux 
qui  leur  ont  servi  de  dissolvant.  Quelquefois  les  alliages  peuvent 
être  des  mélanges.  Leur  densité  est  plus  forte  ou  plus  faible, 
jamais  égale  à  la  moyenne  des  densités  propres  à  leurs  principes 
constituants.  Ils  sont ,  en  général ,  moins  ductiles  et  moins  te- 
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naces,  plus  durs  et  plus  fusibles  que  leurs  éléments1.  Leurs  coef- 
ficients d'élasticité  et  leurs  chaleurs  spécifiques  s'accordent  avec 
les  moyennes  qui  appartiennent  aux  métaux  dont  ils  6ont  com- 
posés. Deux  métaux  alliés  s'oxydent  moins  aisément  que  séparés, 
sauf  le  cas  où,  en  s'oxydant ,  l'un  des  métaux  produirait  une  base, 
l'autre  un  acide.  Les  alliages  sont  moins  bien  attaqués  par  les 
acides  que  les  métaux  isolés.  Il  n'est  pas  indifférent ,  pour  leur 
préparation,  de  fondre  les  métaux  sans  ordre  et  sans  règle.  Un 
alliage  quaternaire,  formé  par  deux  alliages  fondus  ensemble, 
pourrait  avoir  des  qualités  différentes  de  celles  qu'aurait  un  alliage 
de  composition  identique,  mais  préparé  par  la  fusion  simultanée 
des  4  métaux. 

Voyons  V action  de  l'oxygène  sur  les  métaux. 

Tous  les  métaux  se  combinent  avec  l'oxygène,  sinon  directe- 
ment, au  moins  d'une  manière  indirecte.  Ce  dernier  cas  se  pré- 
sente lors  de  l'oxydation  d'un  métal  par  un  acide  :  elle  peut  avoir 
lieu  par  la  décomposition  d'une  partie  de  l'acide,  ou  bien  par  la 
décomposition  de  l'eau  qui  fait  partie  de  l'acide  même.  L'acide 
azotique  et  le  fer  rentrent  dans  le  premier  cas  ;  l'acide  sulfurique 
et  le  zinc  dans  le  second  :  là ,  il  se  dégage  du  deutoxyde  d'azote, 
de  l'hyponitride,  etc.;  ici ,  tout  simplement  de  l'hydrogène.  Dans 
ces  deux  actions  tout  est  net  et  précis  ;  mais  l'oxydation  directe 
d'un  métal  exposé  à  l'air  n'est  pas  un  phénomène  aussi  simple  : 
il  le  paraît  d'autant  moins  qu'on  le  voit  s'effectuer  tantôt  avec  len- 
teur, tantôt  avec  rapidité;  se  limiter,  dans  quelques  cas,  à  la 
surface,  et ,  dans  d'autres,  s'accomplir  de  telle  sorte  qu'il  n'y  reste 
plus  de  trace  du  métal. 

L'air  atmosphérique  est  un  mélange  de  plusieucs  principes,  et 
bien  que  nous  sachions  qu'un  seul  d'entre  eux,  l'oxygène,  se 
combine  avec  les  métaux,  néanmoins  il  faut  voir  si  les  autres 
restent  étrangers  à  ce  phénomène.  Souvenons-nous  que  l'air  atmo- 
sphérique renferme  de  l'oxygène,  de  l'azote,  de  l'acide  carbonique 
et  de  la  vapeur  d'eau  :  négligeons  pour  le  moment  les  autres 
matières  accidentelles,  comme  l'ammoniaque,  l'hydrogène  car- 
boné, etc.,  etc.  Si  nous  cherchons  quelle  est  l'action  particu- 
lière de  chacun  de  ces  principes  sur  les  métaux,  nous  trouverons 
que  généralement  elle  est  nulle  :  ces  derniers  corps  pourront  sé- 
journer indéfiniment  dans  l'azote,  dans  l'acide  carbonique  et  dans 
l'oxygène  sans  éprouver  la  moindre  altération  ;  je  pourrais  même 
ajouter  dans  l'eau,  en  exceptant  toutefois  les  métaux  de  la  pre- 

1 .  Pour  ce  qui  concerne  la  fusibilité,  il  est  clair  qu'on  ne  peut  pas  rappliquer  aux 
alliages  qui  renferment  du  mercure. 
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mière  section.  Pour  plus  de  simplicité,  faisons  abstraction  de 
l'azote  et  considérons  seulement  l'oxygène,  l'eau  et  l'acide  carbo- 
nique. Si ,  dans  l'air  humide,  mais  privé  d'acide  carbonique,  on 
plonge  un  métal  de  la  première  section,  il  perdra  son  éclat;  mais 
un  métal  appartenant  aux  cinq  autres  sections  ne  se  ternira 
qu'avec  une  excessive  lenteur.  Faitron  intervenir  de  l'acide  carbo- 
nique, l'oxydation  commencera  aussitôt,  si  le  métal  sur  lequel  on 
expérimente  est  directement  oxydable.  Pour  mieux  préciser  nos 
idées,  prenons  le  fer  comme  exemple  :  ce  métal ,  parfaitement  dé- 
capé, peut,  quoique  plongé  dans  l'eau,  conserver  son  brillant, 
si  toutefois  l'eau  est  complètement  privée  d'acide  carbonique  :  il 
restera  même  inaltéré  dans  l'eau  commune,  si  elle  contient  une 
matière  capable  de  fixer  cet  acide.  On  sait  que,  dans  les  sa- 
vonneries, les  ustensiles  en  fer,  qui  sont  d'ordinaire  enduits 
d'une  couche  alcaline,  ne  se  rouillent  pas.  Les  fabricants  de  glaces, 
lorsqu'ils  chôment ,  enduisent  leurs  plaques  en  fonte  avec  de  la 
bouillie  de  chaux  vive  :  or,  les  alcalis  et  la  chaux  absorbent  fa- 
cilement l'acide  carbonique.  D'autre  part,  si  l'on  conserve  ce 
même  métal  dans  de  l'air  sec,  qui  contient  de  l'acide  carbonique, 
il  ne  s'altère  pas  non  plus.  Nous  pouvons  donc  admettre  que  la 
présence  simultanée  de  ce  dernier  gaz  et  de  l'humidité  est  une 
condition  indispensable  de  l'oxydation  des  métaux  dans  l'air;  de 
sorte  que  leur  altération  spontanée  sera  pour  nous  l'effet  d'une 
oxydation  déterminée  tout  à  la  fois  par  l'eau,  l'acide  carbonique  et 
l'oxygène. 

Pourquoi  l'oxydation  est-elle  souvent  limitée?  Nous  voyons 
des  métaux,  comme  le  zinc,  qui,  une  fois  recouverts  d'une 
couche  d'oxyde ,  se  conservent  très-bien  et  dont  l'oxydation 
parait  s'arrêter,  tandis  que  le  contraire  a  lieu  pour  d'autres  mé- 
taux, tels  que  le  fer,  par  exemple.  C'est  que,  dans  ces  derniers 
cas,  il  surgit  pendant  l'oxydation,  une  nouvelle  influence  qui 
la  sollicite  et  la  hâte.  Dès  qu'un  point  de  la  surface  d'un  morceau 
de  fer  est  oxydé,  ce  point  forme,  avec  le  reste  de  la  masse,  un 
couple  voltaïque  dont  le  métal  est  l'élément  électropositif  :  une 
influence  galvanique  intervient  alors,  et  le  métal  est  attaqué  non- 
seulement  par  l'oxygène  de  l'air,  mais  par  celui  de  l'eau  que 
l'électrici'é  décompose.  Dans  l'oxydation  rapide  et  continue  du 
fer,  on  verra  donc  un  phénomène  que  l'oxygène  de  l'air  com- 
mence sous  l'influence  de  l'acide  carbonique,  et  que  celui  de  l'eau 
poursuit  en  vertu  d'une  action  galvanique.  D'un  autre  côté  le  zinc 
exposé  aux  causes  oxydantes  ordinaires  se  recouvre  de  carbonate 
et  non  d'oxyde  :  or,  les  effets  du  contact  entre  ce  sel  et  le  métal 
ne  peuvent  plus  se  comparer  avec  ceux  qui  résultent  du  contact 
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du  fer  avec  son  oxyde  ;  au  surplus,  la  couche  de  carbonate  qui 
se  forme  à  la  surface  du  zinc  est  si  serrée  et  adhère  tellement  au 
métal,  que  celui-ci  se  trouve  comme  renfermé  dans  un  étui  qui 
l'abrite  des  causes  qui  peuvent  l'altérer  ultérieurement  :  l'oxyde 
de  fer,  au  contraire,  est  pulvérulent  et  n'abrite  pas  le  métal  qu'il 
recouvre. 

En  un  mot,  les  métaux  s'oxydent  dans  l'air  par  l'action  simul- 
tanée de  l'acide  carbonique,  de  l'oxygène,  et  de  la  vapeur  d'eau  : 
leur  oxydation  se  limite  à  la  surface  toutes  les  fois  que  l'oxyde 
formé  sert  au  métal  d'enveloppe  imperméable  aux  agents  exté- 
rieurs. 

Tous  les  métaux,  exceptés  plusieurs  de  la  sixième  section , 
s'oxydent  dès  qu'on  les  chauffe  en  présence  de  l'air. 

Rien  u'est  plus  curieux  que  de  comparer  les  idées  que  les 
chimistes  des  deux  derniers  siècles  se  faisaient  de  ce  phénomène, 
avec  les  idées  que  l'on  s'en  fait  aujourd'hui  :  les  chimistes  du 
xvne  siècle  y  voyaient  une  transformation  du  métal  en  chaux  ou 
terre  métallique ,  en  vertu  de  la  fixation  de  l'air  :  ceux  du  xvui" 
pensaient  que  les  métaux  perdaient  par  la  chaleur  un  principe 
appelé  phlogistique ,  et  se  convertissaient,  par  cela  même,  en 
terre  métallique  :  d'après  eux,  les  métaux  étaient  donc  formés  de 
terre  métallique  et  de  phlogistique.  Aujourd'hui  nous  disons  que 
les  métaux  chauffés  dans  l'air  en  absorbent  l'oxygène  et  devien- 
nent ce  que  nous  appelons  oxydes.  Dans  ces  trois  manières  de 
voir,  il  y  a,  Messieurs,  toute  l'histoire  de  la  théorie  de  la  combus- 
tion :  ébauchée  dans  le  xvir  siècle  ;  modifiée  et  étendue  dans  le 
xvme  ;  corrigée  et  perfectionnée  dans  le  xixe.  Les  chimistes  du 
temps  de  Jean  Ray,  Mayow,  etc.,  etc.,  voyaient  dans  la  combus- 
tion du  bois  et  de  l'huile  une  dissolution  des  principes  de  ces  ma- 
tières dans  l'air  ;  ils  voyaient  une  fixation  d'air  lors  de  l'oxydation 
d'un  métal.  Par  une  sorte  de  vague  pressentiment,  ils  s'appro- 
chaient de  la  vérité,  lorsque ,  pour  expliquer  ces  deux  faits , 
ils  faisaient  intervenir  l'air;  mais  ils  n'avaient  pas  une  idée  bien 
nette  du  rôle  qu'il  y  jouait.  Les  chimistes  de  l'école  de  Stahl 
trouvaient  une  grande  analogie  entre  les  deux  phénomènes,  car 
dans  l'un  et  dans  l'autre  ils  voyaient  la  séparation  d'un  même 
principe  :  le  phlogistique.  Pour  eux ,  il  n'y  avait  pas  de  diffé- 
rence entre  le  bois  qui  brûle  et  le  fer  qui  se  rouille.  Ils  étaient 
dans  le  vrai  quand  ils  rapprochaient  les  deux  faits,  mais  ils  s'éga- 
raient en  voulant  les  expliquer.  Depuis  Lavoisier,  on  sait  que  l'a- 
nalogie entre  la  combustion  et  l'oxydation  consiste  en  ce  que  le 
bois  qui  brûle  et  le  métal  qui  s'oxyde  ne  perdent  rien ,  mais  au 
contraire  gagnent  quelque  chose  de  pondérable  et  de  tangible; 
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c'est-à-dire  qu'ils  se  combinent  avec  l'oxygène.  Stahl  et  Lavoisier, 
d  accord  sur  l'analogie  des  deux  faits,  ne  l'étaient  plus  sur  l'ex- 
plication. Stahl  avait  tort;  ce  qui  l'induisait  en  erreur,  c'est  qu'il 
ne  pesait  pas  :  Lavoisier  avait  raison,  parce  qu'il  pesait.  En  effet, 
tout  métal  qui  s'oxyde  augmente  de  poids,  en  vertu  du  principe 
que  le  poids  d'un  combustible  est  toujours  inférieur  à  celui  des 
produits  de  sa  combustion.  Ainsi,  au  xvn*  siècle,  entre  la  combus- 
tion et  l'oxydation,  on  ne  voyait  qu'une  relation  vague;  au  xvme 
on  y  voyait  une  analogie  à  travers  le  prisme  d'une  illusion  ;  aujour- 
d'hui l'analogie  est  démontrée  par  l'analyse  et  la  synthèse. 

Bien  que  divers  métaux  de  la  sixième  section  soient  inoxydables 
par  la  calcination,  ils  peuvent  cependant  le  devenir  par  des  moyens 
détournés,  de  sorte  que  l'on  peut  dire  que  tous  les  métaux  sont 
susceptibles  de  s'oxyder,  et,  en  général,  à  plusieurs  degrés.  Le 
nombre  des  oxydes  doit  être  élevé,  celui  des  métaux  l'étant  lui- 
même  ;  aussi  les  diviserons-nous  en  cinq  classes  pour  en  faciliter 
l'étude  : 

4 w  classe oxydes  basiques  ; 

V     id id.    indifférents; 

3e     id id.    acides; 

4e     id id.    singuliers; 

5e     id id.    salins. 

Chaque  classe  sera  subdivisée  en  six  sections,  et  dans  chacune 
d'elles ,  on  trouvera  les  oxydes  dont  les  métaux  appartiennent  à 
la  section  correspondante  de  leur  propre  classification. 

Ainsi,  les  oxydes  du  potassium,  par  exemple,  quel  que  soit  leur 
nombre,  figureront  tous  dans  la  première  section,  ceux  du  fer 
dans  la  troisième,  ceux  du  cuivre  dans  la  cinquième,  etc.,  etc., 
parce  que  le  potassium  appartient  à  la  première  section  des  mé- 
taux ,  le  fer  à  la  troisième,  le  cuivre  à  la  cinquième.  (Voir  la  neu- 
vième leçon,  pag.  273  ) . 

Le  tableau  suivant  aura  donc  le  double  avantage  de  montrer  à 
la  fois  comment  sont  classés  les  oxydes ,  et  de  rappeler  l'ordre 
d'après  lequel  sont  classés  les  métaux. 
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CLASSIFICATION    DBS   OXYDES. 


OXYDES 

appartenant 


ire  classe. 
Basiques. 


aux 

métaux 

delà 

ire  section. 


anx 

métaux 

delà 

î«  section. 


aux 

métaux 

de  la 

3e  section. 


aux 
métaux 
de  la 
•section. 


aux 

métaux 

delà 

5«  section. 


aux 

métaux 

delà 

6*  section. 


te  Classe. 

Indiffirenta 


K 

Na 
U 
Ba 
Sr 


0 
0 
O 
0 
O 


Ga  O 


MgO 
Te  O 
Er  O 
Tb  O 
Y  O 
Ce  O 

MnO 


U  O 

Fe  O 
Fe»03 

V  O? 

Ni  O 

Co  O 

Cr  O 


Ce*  O» 

Mn*C* 

Gl*  O3 
Al»  03 
Zr*  O» 


U*  O3 


MoO 

Os  0 

Ta  0? 
Tï*  O3 
Ti    0 


Cn*0 
Cu  0 
Bi*  O3 


Hg  0 
Hg*0 
AgO 
Ag*0 
Pt  0 
AuO 


Cr*  O3 

Zn    0 
Cd   0 


Pt    02 


Ir    0 

Pd   0 
R*   O3 


S»  Classe. 
Acides. 


Mn   O3 
Mn*0' 


Fe  O3 
V    O3 

Co  O3 
Cr  O3 
Cr*  0' 


Os»  O3 


Sn   0 
Sb*  O3 


Pb   0 


W   O3 

Mo  0> 

Os  O3 
Os  O* 
Ta  O3 
Ti    0* 

Sn  0* 
Sb  0» 
Sb*  O3 


Bi*  0» 
Pb  0* 


•  ••••■   •  • 

An*03 
Ir*  O3 
Ir     O» 


te  classe. 
Singuliers. 


K    O3 

Na'O3 


»•  Classe. 

Salins. 


Ba 

Sr 
Ca 


0* 
0* 
0» 


Mn  O3 


Mn  0  +  Mn*  O9 


Co*03 
Cr    0* 


i 


(TJO)*  +  U*  O3 
uo    +  U*  O3 

FeO-f  Fe^O* 
V  0*  +  (V  O3)*  , 
V0*  +  (V   O3)' 

CoO  +  Co*0» 
Cr  0  -f  Cr  O3 
Cr'O3*  Cr  O3 


W    0*» 
Mo  0*? 

Os    0* 


Cu  0* 


W  0*  +  W  O3 

Mo  0*  + (MoO3)* 
Mo  0*  + (MoO3)4 

Os  0  +  Os*  O3 


Sn  0   +  Sn  0* 
Sb*  O3  +  Sb»  Os 


BPO3    +  Bi*0* 
(PbO)*  +  Pb  0* 


Ag  0* 


Ir    0*? 


NEUVIÈME    CEÇON.  SïM 

Noos  appelons  oxydes  basiques,  ou  simplement  bases,  les  mé- 
taux oxydés ,  qui  ont  la  faculté  de  faire  disparaître  les  propriétés 
caractéristiques  des  acides  ;  ainsi,  lorsqu'on  rougit  au  moyen  d'un 
acide  la  teinture  de  tournesol,  et  qu'ensuite,  en  y  ajoutant  un 
oxyde,  on  la  fait  tourner  au  bleu,  on  dit  que  cet  oxyde  est  une 
base,  parce  qu'il  détruit  ce  qu'un  acide  avait  fait.  Cette  base  aura 
en  outre  la  propriété,  en  tant  qu'elle  sera  soluble,  de  verdir  le 
sirop  de  violettes,  et  de  rougir  le  papier  jaune  de  curcuma. 

Toutes  les  bases  ne  sont  pas  également  solubles  :  il  y  en  a  dont 
la  solubilité  est  très  faible ,  tandis  que  d'autres  sont  tout  à  fait 
insolubles.  Les  premières  sont  les  bases  alcalines  (  potasse,  soude, 
lithine) ,  les  secondes  sont  les  bases  alcalino-terrcuses  (baryte, 
strontiane,  chaux),  les  dernières  sont  les  bases  terreuses  et  mé-> 
talliques  (alumine,  oxyde  de  fer,  etc.,  etc.). 

Les  oxydes  basiques  diffèrent  entre  eux  sous  le  rapport  de  leur 
énergie  chimique.  On  en  trouve  qui  n'enlèvent  pas  complètement 
aux  acides  la  propriété  de  rougir  le  sirop  de  violettes  et  la  teinture 
de  tournesol.  Voici  du  3ulfate  de  cuivre  :  quoique  l'acide  et  l'oxyde 
qui  le  composent  se  trouvent  combinés  dans  les  proportions  né- 
cessaires pour  atteindre  la  neutralité,  néanmoins  la  dissolution  de 
ce  sel  rougit  le  papier  bleu  de  tournesol.  Il  n'en  serait  plus  de 
même  si ,  à  la  place  de  l'oxyde  de  cuivre,  il  y  avait  de  l'oxyde 
de  sodium  :  dans  ce  dernier  cas,  l'action  du  sel  sur  les  réactifs 
serait  complètement  nulle;  cependant  les  deux  oxydes  sont 
des  bases.  On  conçoit  la  faible  faculté  neutralisante  de  certains 
oxydes  basiques,  qui ,  très-riches  en  oxygène,  s'approchent  de  la 
nature  des  acides  :  mais  il  n'est  pas  aussi  facile  de  comprendre 
pourquoi  d'autres  bases  qui ,  atomiquement ,  contiennent  la  moitié 
moins  d'oxygène  que  la  potasse  et  la  soude,  ne  sont  pas  aussi  neu- 
tralisantes que  ces  dernièresr  II  est  possible  que  cette  faculté  des 
bases  ne  se  rattache  pas  seulement  à  la  quantité  relative  d'oxy- 
gène qu'elles  renferment,  mais  au  degré  d'affinité  qui  lie  l'oxygène 
au  métal  :  en  effet,  les  oxydes  des  métaux  appartenant  à  la  pre- 
mière section  neutralisent  mieux  les  acides  que  ceux  des  métaux 
appartenant  aux  sections  suivantes.  Il  est  bien  entendu  que  je  ne 
parle  ici  que  de  la  neutralité  accusée  par  les  réactifs. 

Des  bases  qui  n'enlèvent  pas  aux  acides  la  propriété  de  rougir 
les  teintures  bleues  végétales,  il  nous  est  facile  de  passer  aux 
bases  indifférentes  ;  celles-ci  deviennent  de  véritables  acides  lors- 
qu'elles se  trouvent  en  présence  de  bases  plus  puissantes  qu'elles  ; 
ce  qui  prouve  que  les  mots  basicité,  acidité,  neutralité  n'expri- 
ment rien  d'absolu  et  ne  signalent  que  des  états  relatifs.  Voyez 
cette  dissolution  de  sulfate  d'alumine  :  si  j'y  verse  un  peu  de  po- 
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tasse  dissoute,  la  base  devient  libre,  ce  qui  est  rendu  manifeste 
par  l'aspect  gélatineux  que  prend  le  mélange  ;  mais  si  je  continue 
à  verser  de  l'alcali ,  l'alumine  se  redissout  et  la  liqueur  devient 
encore  limpide  :  l'alumine  se  redissout  parce  qu'elle  se  combine 
avec  l'excès  de  potasse  et  forme  un  aluminate. 

Base  vis-à-vis  de  l'acide  sulfurique,  l'alumine  est  donc  un  acide 
vis-à-vis  de  la  potasse.  Voilà  un  exemple  d'un  oxyde  dit  in- 
différent ,  parce  qu'il  joue  le  rôle  tantôt  d'une  base,  tantôt  d'un 
acide. 

En  général ,  les  oxydes  de  la  troisième  classe  renferment  ato- 
miquement  plus  d'oxygène  que  ceux  des  deux  classes  précédentes. 
Effectivement  les  proportions  extrêmes  de  l'oxygène,  le  métal 
étant =  1,  sont  : 

Mojenne. 

Pour  les  oxydes  basiques,  un  demi,  et  un  et  demi.  4 

Pour  les  oxydes  indifférents,  un,  et  deux 4  £ 

Pour  les  oxydes  acides,  un  et  demi,  et  quatre.  .  .  2  7 

On  voit  qu'il  y  a  progression  dans  la  quantité  d'oxygène  à  me- 
sure que  l'on  marche  des  oxydes  basiques  vers  les  oxydes  acides, 
et  l'on  conçoit  en  même  temps  pourquoi  ces  derniers  ne  se  com- 
binent pas  avec  les  acides  ordinaires.  Voyez  combien  il  est  facile  de 
faire  disparaître  de  l'argent  dans  l'acide  azotique  :  une  portion  de 
ce  dernier  cède  de  l'oxygène  au  métal  ;  ainsi  oxydé,  le  métal  se 
combine  avec  la  portion  de  l'acide  restée  intacte ,  et  forme  de 
l'azotate  d'argent.  Faites  la  même  expérience  avec  de  l'étain,  ce 
métal  s'oxydera  aux  dépens  de  l'acide,  mais  ensuite  il  ne  se  com- 
binera point  avec  l'acide  non  décomposé  :  dans  le  premier  cas, 
il  s'est  formé  un  oxyde  basique  qui  a  pu  se  salifier;  dans  le 
second  cas,  il  s'est  formé  un  oxyde  acide  qui  a  dû  rester  libre 
parce  que  généralement  un  acide  ne  se  combine  pas  avec  un 
acide. 

Certains  oxydes  sont  appelés  singuliers  peut-être  à  cause  de 
la  singularité  de  leurs  caractères  chimiques  :  effectivement ,  ils 
ne  forment  point  de  combinaisons,  ils  abandonnent  une  partie  de 
leur  oxygène  avec  assez  de  facilité,  et  retiennent  l'autre  avec 
beaucoup  d'énergie  ;  ils  deviennent  alors  des  bases  ordinaires, 
en  sorte  que  les  oxydes  dits  singuliers  semblent  être  des  bases, 
plus  de  l'oxygène.  Leur  mode  général  de  préparation  et  leurs 
propriétés  justifient  cette  manière  de  voir.  M.  Thenard  en  a 
préparé  plusieurs  en  mettant  tout  simplement  certaines  bases 
en  contact  avec  de  l'eau  oxygénée  :  or,  celle-ci  peut  être  con- 
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sidérée  elle-même  comme  le  type  des  oxydes  singuliers,  car 
elle  provient  de  la  combinaison  directe  de  l'oxyde  d'hydrogène 
(eau)  avec  de  l'oxygène  :  mise  en  contact  avec  certains  oxydes 
basiques,  elle  leur  cède  son  excès  d'oxygène,  redevient  eau, 
tandis  que  les  oxydes  deviennent  oxydes  singuliers.  On  peut  en- 
core préparer  ces  derniers  corps  en  faisant  arriver  de  l'oxygène 
sur  un  oxyde  basique  fortement  chauffé.  Si  Ton  songe  que  tous 
ces  corps  abandonnent  leur  excès  d'oxygène,  soit  par  une  élévation 
de  température,  soit  par  leur  contact  avec  un  acide,  on  se  croit 
autorisé,  je  le  répète,  à  les  considérer  comme  de  véritables  com- 
binaisons d'oxydes  avec  l'oxygène.  Du  reste,  une  expérience  vous 
édifiera  sur  la  nature  de  ces  corps  :  Voici  du  bioxyde  de  barium 
(BaO*)  ;  je  le  mets  en  contact  avec  de  l'acide  sulfurique,  un  fort 
dégagement  d'oxygène  se  manifeste,  et  il  se  forme  du  sulfate 
de  baryte  (BaO,  S 0*). 

En  résumé,  les  oxydes  singuliers  se  distinguent  parce  qu'ils  ne 
forment  pas  de  combinaisons,  parce  qu'ils  quittent  aisément  une 
partie  de  leur  oxygène  et  deviennent  des  bases  ordinaires. 

La  constitution  véritable  des  oxydes  que  Ton  appelle  salins  a  été 
reconnue  par  Proust.  Cet  illustre  chimiste  soutenait  qu'il  n'y  avait 
que  deux  degrés  d'oxydation,  le  premier  représenté  par  les  pro- 
toxydes,  le  second  par  les  peroxydes.  Berthollet  soutenait  le  con- 
traire, et  lui  opposait  le  minium  (oxyde  de  plomb) ,  qui  ne  cor- 
respond à  aucun  des  deux  degrés.  Eh  bien,  répondit  Proust ,  le 
minium  n'est  qu'une  combinaison  de  protoxyde  et  de  peroxyde. 
Cette  réponse,  vrai  coup  de  génie,  révéla  d'une  manière  heureuse 
la  constitution  d'une  nombreuse  série  d'oxydes,  constitution  qui 
jusqu'alors  avait  été  incomprise.  Avant  Proust ,  on  les  désignait 
par  le  mot  intermédiaire;  mais  cette  désignation  ne  disait  rien 
sur  leur  nature.  Parce  qu'ils  renfermaient  une  quantité  d'oxygène 
qui  tenait  le  milieu  entre  les  deux  termes  extrêmes  d'une  série, 
devaient-ils  nécessairement  ne  pas  se  salifier,  et  se  dédoubler  en 
deux  oxydes  distincts  dès  qu'on  les  soumettait  à  l'action  des 
acides?  En  les  considérant  comme  des  sels,  tout  s'éclaircit,  leur 
composition  n'est  plus  étrange,  et  leur  inaptitude  à  se  salifier  est 
une  chose  très-naturelle.  Prenons,  en  effet ,  le  minium  comme 

exemple  :  sa  composition  est  représentée  par  Pb  O1  *,  et  il  ne  forme 
pas  de  sels.  Si  l'on  se  met  en  dehors  du  point  de  vue  trouvé  par 
Proust,  que  peut-on  penser  de  sa  nature  chimique9  absolument 
rien.  H  est  vrai  qu'aujourd'hui  on  pourrait  le  ranger  parmi  les 
oxydes  singuliers  puisqu'il  dégage  de  l'oxygène  quand  on  le  chauffe, 
et  se  transforme  en  protoxyde  ;  mais  sa  composition,  comparée 
justement  à  celle  de  ces  oxydes,  ne  serait  pas  moins  toujours 
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étrange.  En  représentant  le  minium  par  (PbO)1  PbO\  non- 
seulement  on  voit  pourquoi  il  ne  se  combine  pas  intégralement 
avec  les  acides,  mais  on  s'explique  sa  décomposition  sous  leur  in- 
fluence. On  sait  qu'en  traitant  le  minium  par  de  l'acide  azotique, 
on  le  dédouble  en  protoxyde  (PbO)  qui  devient  azotate,  et  en 
acide  plombique  (  Pb  0*  )  qui  reste  sous  la  forme  d'une  poudre 
couleur  puce.  En  interprétant  de  cette  manière  la  constitution 
chimique  du  minium,  le  vague  qui  entourait  ce  corps  disparaît, 
et  ses  réactions  deviennent  très-faciles  à  interpréter.  Appliquez 
ce  que  je  viens  de  dire  pour  le  minium  à  tous  les  oxydes  appelés 
salins,  et  vous  aurez  des  idées  très-nettes  sur  cette  classe  nom- 
breuse d'oxydes  dont  les  chimistes,  avant  Proust ,  ignoraient  la 
nature. 

* 

Maintenant  que  nous  avons  classé  les  oxydes,  étudions-les  dans 
leurs  rapports  avec  les  corps  simples.  Commençons  par  l'oxygène. 

La  facilité  avec  laquelle  un  oxyde  inférieur  passe  à  un  degré 
supérieur,  et  réciproquement ,  a  fait  croire  à  quelques  chimistes 
que  les  métaux  ne  formaient  qu'une  seule  combinaison  avec 
l'oxygène,  laquelle  pouvait ,  de  son  côté,  se  suroxyder  ;  de  sorte 
que  les  oxydes  inférieurs  seraient  des  combinaisons  directes,  et  les 
oxydes  supérieurs  des  combinaisons  dérivées.  En  effet ,  sur  45 
oxydes  directs,  on  en  trouve  34  exclusivement  basiques  et  4 1  qui 
peuvent  jouer  à  la  fois  le  rôle  d'acide  et  de  base  :  tandis  que, 
sur  46  oxydes  dérivés,  on  n'en  trouve  que  5  exclusivement  ba- 
siques, et  le  reste  se  compose  d'indifférents,  de  singuliers  et 
d'acides,  ceux-ci  y  figurant  pour  plus  de  la  moitié.  Il  est  donc  aisé 
de  saisir  le  rôle  que  l'oxygène  joue  vis-à-vis  des  oxydes  :  sont-ils 
des  bases  très-puissantes,  tels  que  ceux  de  la  première  section?  il 
paralyse  leur  énergie  ;  sont-ils  des  bases  moins  puissantes?  il  leur 
imprime,  le  plus  souvent,  le  caractère  de  l'acidité,  et  parfois  il  les 
rend  inertes. 

Tous  les  oxydes,  sauf  quelques-uns,  et  entre  autres  ceux  de  la 
seconde  section,  sont  décomposés  par  le  soufre  à  chaud.  Dans 
cette  action,  il  faut  voir  le  jeu  de  plusieurs  influences  :  premiè- 
rement ,  l'affinité  du  soufre  pour  l'oxygène  et  pour  le  métal  ; 
secondement ,  l'affinité  que  la  portion  de  l'oxyde  non  décom- 
posé aura  pour  le  produit  de  l'oxydation  du  soufre;  troisième- 
ment ,  les  modifications  que  la  chaleur  peut  apporter  dans  l'ordre 
des  affinités  ;  enfin ,  la  stabilité  relative  des  combinaisons  que 
l'on  veut  décomposer  et  de  celles  provenant  de  la  décomposition. 

Considérons  dans  ce  moment  ce  qui  se  passe  pour  les  oxydes 
de  la  première  et  de  la  deuxième  section.  Lorsqu'on  chauffe  avec 
du  soufre  ceux  de  la  première,  on  obtient  un  sulfure  métallique 
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et  un  sulfate  ;  avec  ceux  de  la  seconde,  on  n'obtie/it  pas  de  résultat. 
Si  Ton  songe  que,  dans  un  cas,  il  y  a  des  bases  puissantes,  tandis 
que  dans  l'autre  il  n'y  en  a  que  de  faibles,  on  voit  que  l'affinité  de 
l'oxygène  pour  le  soufre  ne  s'est  exercée  que  là  où  il  y  avait  une 
forte  basicité  :  où  cette  condition  n'existait  pas,  la  décomposition 
n'a  pas  eu  lieu.  Au  surplus,  si  le  soufre  a  une  grande  affinité 
pour  les  métaux  de  la  première  section,  il  n'en  a  guère  pour  ceux 
de  la  seconde. 

La  plus  grande  partie  des  oxydes  des  4  dernières  sections  ne 
sont  décomposés  par  le  soufre  qu'à  une  température  très-élevée  : 
les  produits  de  leur  décomposition  sont  un  sulfure  et  de  l'acide  sul- 
fureux ;  rarement  ils  donnent  un  sulfate.  Gomme  ces  oxydes  ne 
sont  pas  en  général  des  bases  fortes  et  leurs  sulfates  sont  décom- 
posables  par  la  chaleur,  il  est  permis  de  supposer  que  l'oxygène, 
attiré  par  le  soufre  lorsque  son  affinité  pour  le  métal  est  amoindrie 
sous  l'influence  d'une  haute  température,  passe  à  l'état  d'acide  sul- 
fureux, et  abandonne  ainsi  un  métal  qui  tend  lui-même  à  devenir 
sulfure.  Ce  que  je  viens  de  dire  doit  être  pris  dans  un  sens  géné- 
ral, car  l'oxyde  de  plomb,  par  exemple,  devient  sulfure,  et  produit 
en  même  temps  du  sulfate  de  plomb,  sel  qui  résiste  à  une  chaleur 
très-élevée. 

L'influence  qui  prédomine  dans  la  sulfuration  des  oxydes  de  la 
dernière  section  est  la  stabilité  relativement  plus  forte  des  pro- 
duits :  le  mercure  et  l'argent  vont  nous  servir  d'exemple.  Les 
oxydes  de  ces  deux  métaux  se  décomposent  par  la  chaleur  ;  dans 
les  mêmes  circonstances,  leurs  sulfures  sont ,  au  contraire,  très- 
stables.  On  conçoit  donc  qu'en  chauffant  de  l'oxyde  de  mercure  ou 
d'argent  avec  du  soufre,  il  se  forme  de  l'acide  sulfureux  et  des 
sulfures  métalliques,  produits  qui  sont  beaucoup  plus  stables  que 
les  composés  dont  ils  dérivent. 

L'action  du  soufre  à  chaud ,  sur  les  oxydes  métalliques,  peut 
être  résumée  de  la  manière  suivante  : 

4°  Elle  donne  lieu  à  un  sulfure  et  à  un  sulfate  lorsque  l'oxyde 
est  une  base  puissante  (potasse,  barite,  etc.,  etc.); 

2°  Elle  engendre  de  l'acide  sulfureux  et  un  sulfure  lorsque  ces 
deux  produits  sont  plus  stables  que  les  oxydes  d'où  ils  dérivent 
(oxydes  d'argent  ou  de  mercure) ,  ou  bien  lorsque  l'affinité  de 
l'oxygène  pour  le  soufre  est  plus  grande  que  celle  de  l'oxygène 
pour  le  métal  (  oxyde  de  fer,  de  cuivre  )  ; 

3°  Elle  est  nulle  lorsque  les  oxydes  sont  des  bases  très-faibles, 
ou  ne  sont  même  pas  des  bases. 

J'ajouterai  que  plusieurs  oxydes,  non  décomposables  par  le 
soufre  seul ,  peuvent  le  devenir  si  Ton  fait  intervenir  l'action  du 
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jcbarbon  :  dans  cç  cas,  on  a  pour  produits  un  sulfure  et  de  l'oxyde 
de  carbone. 

Ce  que  j'ai  dit  jusqu'ici  se  rapporte  à  l'action  du  soufre  sur  les 
oxydes  secs  et  chauds  ;  les  résultats  sont  tout  différents  si  cette 
action  s'exerce  en  présence  de  l'eau.  Les  oxydes  de  la  première 
section  font  voir  très-bien  cette  différence  :  tandis  qu'à  chaud  ils 
sont  transformés  par  le  soufre  en  sulfates  et  en  sulfures,  ils  pas* 
sent  à  l'état  de  bisulfures  et  d'hyposulfites  lorsque  l'action  a  lieu 
en  présence  de  l'eau.  Ainsi ,  par  voie  sèche,  on  a  : 

4MO-MS=3MS+MO,S05 

Par  voie  humide,  on  a  : 

3MO  +  6S  =  2MS1  +  MO,S1Ot 

Quant  aux  oxydes  des  autres  sections,  ils  semblent  ne  pas  réagir 
sous  l'action  simultanée  du  soufre  et  de  l'eau ,  si  l'on  en  excepte 
toutefois  quelques-uns  de  la  dernière  qui  mettent  à  nu  leur  métal, 
et  donnent  naissance  à  de  l'acide  sulfurique. 

J'arrive  à  l'action  du  chlore.  Cette  action  est  fort  simple  lors- 
qu'elle s'exerce  à  chaud  et  sur  des  oxydes  anhydres  ;  en  général , 
tous  ces  composés  abandonnent  leur  oxygène  et  se  transforment 
ep  chlorures.  Une  particularité  mérite  de  fixer  l'attention  :  pres- 
que tous  les  sesquioxydes  ayant  pour  formule  M*  O5  ne  se  laissent 
attaquer  par  le  chlore  que  sous  l'influence  du  charbon.  Remar- 
quez bien,  Messieurs,  qu'ils  se  comportent  de  la  même  manière 
vis-à-vis  du  soufre.  Cette  circonstance  pourrait  faire  croire  que 
les  métaux  de  ces  oxydés  ont  plus  d'affinité  pour  l'oxygène  que 
tous  les  autres  métaux ,  puisque ,  pour  s'en  séparer ,  ils  exigent 
l'intervention  de  deux  forces  divellentes.  Mais  il  n'en  est  rien,  car 
aucun  d'eux  n'appartient  à  la  première  section.  On  a  essayé  d'ex- 
pliquer le  fait  en  invoquant  la  stabilité  de  cette  sorte  de  compo- 
sés ;  on  a  prétendu  voir  dans  ces  corps  non  pas  une  combinaison 
directe  d'oxygène  et  de  métal,  mais  la  réunion  de  deux  oxydes  à 
différents  degrés  ;  on  leur  a  par  conséquent  attribué  une  nature 
saline,  et  l'on  a  dit  :  de  même  qu'un  acide  et  une  base  sont 
plus  stables  lorsqu'ils  sont  réunis  sous  la  forme  de  sel,  que  lors- 
qu'ils sont  séparés ,  de  même  une  combinaison  de  deux  oxydes 
doit  mieux  résister  aux  agents  extérieurs  que  chaque  oxyde  isolé. 
A  ce  point  de  vue,  l'alumine  serait  A10,  AlO*  et  non  pas  A1*0*; 
les  deux  oxydes,  par  leur  réunion,  satisferaient  leurs  affinités  et 
entreraient  dans  cet  état  d'inertie  chimique  qui  provient  de  la 
neutralité.  Cette  théorie  acquerrait  une  grande  valeur  si  l'on 
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découvrait  l'oxyde  Al  0*  et  si  Ton  parvenait  à  expliquer  pourquoi 
ce  prétendu  oxyde  salin  se  combine  avec  les  acides  sans  se  dédou- 
bler, ainsi  que  le  font  les  oxydes  salins  proprement  dits. 

Autant  Faction  du  chlore  séc  sur  les  oxydes  anhydres  est  simple, 
autant  elle  devient  complexe  lorsqu'elle  s'exerce  en  présence  de 
l'eau.  Disons  d'abord  que,  sous  l'influence  de  l'eau  et  du  chlore, 
tous  les  oxydes  des  trois  dernières  sections  se  transforment  en 
chlorures.  On  explique  un  pareil  résultat  par  le  peu  d'affinité  que 
les  métaux  de  ces  oxydes  ont  pQur  l'oxygène.  Disons  encore  que 
*  les  oxydes  de  la  seconde  section,  moins  ceux  de  magnésium  et  de 
manganèse,  sont  rebelles  à  l'action  du  chlore,  quand  même  on 
ferait  bouillir  l'eau  qui  les  tiendrait  en  suspension.  Nous  n'avons 
donc  à  nous  occuper  que  des  oxydes  de  la  première  et  de  la  troi- 
sième section. 

Lorsque  ces  derniers  sont  à  l'état  de  protoxyde,  ils  passent  en 
partie  à  l'état  de  chlorure  et  en  partie  à  l'état  de  peroxyde  ;  ainsi 
s'agit-il ,  par  hypothèse ,  de  protoxyde  de  fer,  on  aura  : 

6FeO  +  3C1  —  2Fe4  0*  +  Fe*  Cl» 

On  peut  concevoir  cette  réaction  comme  s'effectuant  en  deux 

temps  : 

4o  2FeO  +  3Cl  —  Fe*Cl*  +  20 

2°  20  +  4FeO^=2Fe905 

Il  est  inutile  de  vous  faire  remarquer  que  le  chlore  n'attaque 
pas  les  peroxydes  et  les  sesquioxydes  de  cette  même  section  ;  il 
n'attaque  pas  les  premiers,  parce  qu'ils  sont  un  des  produits  de  son 
action  sur  les  protoxydes;  les  derniers,  parce  qu'ils  rentrent  dans 
cette  catégorie  d'oxydes  que  certains  chimistes  considèrent  comme 
ayant  une  nature  saline,  et  dont  je  vous  parlais  il  y  a  un  instant. 
En  définitive,  de  tous  les  oxydes  de  la  troisième  section,  il  n'y  a 
que  les  protoxydes  qui  réagissent  sous  l'action  du  chlore  en  pré- 
sence de  l'eau. 

Les  oxydes  de  la  première  section,  par  cela  seul  qu'ils  sont  des 
bases  puissantes,  nous  font  pressentir  qu'ils  doivent  réagir  sous 
l'action  du  chlore  et  de  l'eau  d'une  manière  complexe.  Choisis- 
sons l'oxyde  de  potassium  comme  exemple  :  si  la  dissolution  alca- 
line est  étendue  et  si  sa  température  ne  s'élève  point  pendant 
l'action  du  chlore,  il  se  formera  de  i'hypochlorite  de  potasse  et 
du  chlorure  de  potassium  : 

2  KO  +  2CI  =  KC1 +K0,  CIO 

Hypochlorite 
de  potaM. 

i.  47. 
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L'action  ressemble  en  quelque  sorte  à  celle  que  nous  avons  vue 
s'exercer  sur  les  protoxydes  de  la  troisième  section  ;  car  l'oxy- 
gène chassé  par  le  chlore  ne  se  dégage  pas ,  mais  au  lieu  de  se 
fixer  sur  la  portion  d'oxyde  non  encore  décomposé,  il  se  fixe  sur 
le  chlore  :  aussi  nous  pouvons  encore  nous  représenter  cette  réac- 
tion comme  ayant  lieu  en  deux  temps  successifs  : 

4*  KO  +  Cl«KCl  +  0 

2°  0+KO  +  Cl  =  KO,C10 

« 

Si  la  dissolution  alcaline  est  concentrée,  et  si  l'on  n'empêche  pas 
que  sa  température  s'élève  pendant  l'action,  il  se  forme  du  chlo- 
rate de  potasse  et  du  chlorure  de  potassium  : 

6K0  +  6C1*=K0,C10»  +  5KC1 

Chlorate  de 
potasse. 

réaction  qui  peut  être  également  représentée  en  deux  phases  : 
dans  la  première,  on  voit  le  chlore  déplacer  l'oxygène  ;  dans  la 
seconde,  l'oxygène  se  fixer  avec  d'autre  chlore  pour  former  un 
acide  : 

4"  5KO+5Cl=5KCl  +  50 
*   50  +  Cl+KO:=KO,C101' 

De  ce  que  nous  venons  d'exposer,  l'on  peut  tirer  la  conséquence 
générale  suivante  :  Lorsque  le  chlore  attaque  un  oxyde,  il  le* con- 
vertit toujours  en  chlorure ,  peu  importe  que  cet  oxyde  soit  sec, 
humide  ou  dissous;  dans  ce  dernier  cas,  il  se  forme,  en  outre,  un 
acide  chloré  ;  inférieur  si  la  dissolution  est  étendue  ;  supérieur  si 
elle  est  concentrée. 

En  se  rappelant  le  mode  d'action  du  soufre  sur  les  oxydes,  on 
peut  arriver  à  une  conséquence  encore  plus  générale,  savoir,  que 
lorsque  les  métalloïdes  agissent  sur  les  oxydes,  ils  tendent  à  for- 
mer des  acides  ;  très-oxygénés,  si  les  oxydes  sont  anhydres  ou  en 
dissolution  concentrée  ;  peu  oxygénés,  si  les  oxydes  sont  hydratés 
ou  en  dissolution  très-étendue. 

Ce  que  je  viens  de  dire  relativement  à  l'action  du  soufre  et 
du  chlore,  Rappliquant  aux  autres  corps  emphygènes  et  halo- 
gènes, je  pourrais  passer  à  l'étude  de  l'action  des  autres  métal- 
loïdes ;  mais  comme  je  n'aurais  rien  à  vous  dire  d'intéressant 
pour  le  plus  grand  nombre  d'entre  eux,  je  me  bornerai  à  vous 
entretenir  de  l'action  du  carbone  et  de  l'hydrogène. 
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Ces  deux  corps  sont  les  deux  réducteurs  par  excellence  :  le  car- 
bone cependant  peut  réduire  quelques  oxydes  sur  lesquels  l'hy- 
drogène n'a  point  de  prise.  Ainsi,  tous  ceux  des  &  dernières  sec- 
tions sont  réduits  à  chaud  par  ces  deux  métalloïdes,  mais  le  car- 
bone réduit ,  en  outre,  les  oxydes  de  potassium  et  de  sodium 
dont  les  métaux  appartiennent  à  la  première  section. 

Lorsque  c'est  l'hydrogène  qui  agit,  on  a  pour  produits  le  métal 
et  de  l'eau  :  cela  est  rendu  manifeste  par  cette  équation  : 

MO  +  H=HO  +  M 

Lorsque  l'agent  réducteur  est  le  carbone ,  on  obtient  le  métal, 
de  l'oxyde  de  carbone  et  de  l'acide  carbonique  :  de  l'oxyde  de 
carbone,  si  une  haute  température  est  nécessaire  pour  effectuer 
la  réduction;  de  l'acide  carbonique,  si  Ton  ne  fait  intervenir 
qu'une  faible  chaleur.  Les  deux  équations  inscrites  ci-dessous 
vous  feront  mieux  saisir  la  différence  de  ces  deux  cas. 

40     MO  +  C—CO  +  M 
3°  SMO+C^CC^  +  aM 

Pour  que  ces  énoncés  se  gravent  mieux  dans  votre  esprit,  je 
vais  les  appuyer  sur  des  faits  :  Voici  (fig.  56)  un  tube  A  qui  ren- 
ferme un  mélange  de  bi- 
oxyde  de  cuivre  et  de  char- 
bon. Si  je  le  chauffe  avec 
une  bonne  lampe,  il  y  aura 
un  dégagement  de  gaz  acide 
carbonique  par  le  tube  ab- 
ducteur t  :  ce  qui  le  prouve, 
c'est  que  ce  gaz  rend  trouble 
l'eau  de  chaux  contenue  dans 
l'éprouvette  e.  Il  est  clair 
que  la  chaleur  communi- 
quée au  tube  par  la  lampe 
n'est  pas  considérable  ;  néan- 
Fig.  56  moins  la  réduction  a  lieu. 

Je  n'aurais  pas  le  même  résultat  si  j'opérais  sur  de  l'oxyde  de 
zinc  :  pour  réduire  cet  oxyde ,  il  faudrait  que  je  chauffasse  le 
tube  de  telle  sorte  que  la  lampe  n'y  suffirait  pas.  Aussi  voyez- 
vous  ce  fourneau  à  réverbère  en  pleine  activité  (fig.  57);  dans 
la  cornue  C  qu'il  renferme  se  trouve  un  mélange  d'oxyde  de 
zinc  et  de  charbon  ;  par  le  tube  abducteur  t  se  dégage  de  l'oxyde 
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de  carbone;  ce  qui  prouve  que  l'oxyde  métallique  se  réduit: 
d'ailleurs  cette  espèce  de  duvet  gris  dans  l'allonge  a  n'est  autre 
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chose  que  du  zinc,  qui  s'est  élevé,  sous  forme  de  vapeur,  de 
l'intérieur  de  la  cornue.  Ainsi  les  oxydes  que  le  charbon  réduit 
à  une  chaleur  modérée ,  produisent  de  l'acide  carbonique,  ceux 
qui  ne  se  réduisent  que  sous  l'influence  d'une  haute  température, 
produisent  de  l'oxyde  de  carbone.  Cette  différence  tient  à  ce  que 
les  métaux  de  ces  derniers  oxydes  décomposent  l'acide  carbonique 
à  une  température  élevée  ;  propriété  que  les  métaux  des  autres 
oxydes  n'ont  pas.  Plusieurs  d'entre  vous,  Messieurs,  trouveront 
peut-être  étrange  qu'il  ne  se  forme  pas  toujours  de  l'oxyde  de  car- 
bone :  en  effet,  ce  gaz  étant  le  premier  degré  d'oxydation  du  car- 
bone, il  semblerait  tout  naturel  qu'il  s'en  formât  de  préférence 
dans  les  réductions  qui  ont  lieu  à  une  température  modérée.  Mais 
si  l'on  songe  que  l'oxyde  de  carbone  est  lui-même  un  agent  ré- 
ducteur de  premier  ordre,  l'étrange  té  du  fait  disparaît  complète- 
ment. Le  bioxyde  de  cuivre  va  me  servir  d'exemple  pour  mieux 
expliquer  ma  pensée  :  supposez  deux  molécules  de  bioxyde  de 
cuivre,  soumises  à  l'action  réductrice  du  charbon  :  la  première 
sera  réduite;  l'oyxde  de  carbone  qui  en  proviendra  réduira  à  son 
tour  la  seconde,  et  passera  à  l'état  d'acide  carbonique.  Ces  deux 
équations  vont  vous  le  démontrer  : 

<«CuO  +  C    — Cu  +  CO 
2*  CuO  +  CO— ^+00* 

En  sorte  que  l'on  peut  admettre  que  la  réduction  des  oxydes 
qui  produisent  de  l'acide  carbonique  s'effectue  en  vertu  de  l'action 
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qu'exercent  sur  eux  le  charbon  et  l'oxyde  de  carbone  à  la  fois  ; 
tandis  que  la  réduction  des  oxydes  qui  ne  produisent  que  de 
l'oxyde  de  carbone  est  un  effet  de  l'action  seule  du  charbon  :  s'il 
vous  restait  quelques  doutes  sur  les  explications  que  je  viens  de 
vous  donner,  il  me  suffirait,  pour  les  dissiper,  de  vous  apprendre 
que  si  l'on  fait  passer  du  gaz  acide  carbonique  sur  certains  métaux 
incandescents,  tels  que  le  zinc,  le  fer,  le  manganèse,  il  se  décom- 
pose ,  et  il  se  forme  de  l'oxyde  de  carbone  et  un  oxyde  métal- 
lique :  si  l'on  fait  la  même  expérience  avec  du  cuivre,  du  plomb 
ou  de  l'argent,  etc. ,  l'acide  carbonique  ne  se  décompose  pas. 

Vous  me  demanderez  pourquoi  l'oxyde  de  carbone,  qui  est  un 
réducteur  par  excellence,  se  forme  en  même  temps  qu'un  oxyde 
métallique  sans  le  réduire  ;  je  vais  tâcher  de  vous  prouver  qu'il 
n'y  a  là  qu'une  contradiction  apparente  ;  cela  est  d'autant  plus 
utile  que  les  oxydes  soumis  à  l'action  de  l'hydrogène  en  présen- 
tent une  semblable.  En  effet,  l'hydrogène  réduit  à  la  chaleur 
rouge  plusieurs  oxydes ,  et  donne  naissance  à  de  la  vapeur  d'eau, 
que  les  métaux  de  ces  oxydes  décomposent  à  la  même  tempéra- 
ture. Admettez,  par  hypothèse ,  qu'une  molécule  incandescente 
d'oxyde  de  fer  se  trouve  tout  à  coup  entourée  d'oxyde  de  carbone, 
mais  qu'à  l'instant  même  il  arrive  sur  cette  molécule  un  courant 
d'un  gaz  étranger  :  il  est  évident  que  l'oxyde  de  carbone  sera 
entraîné  loin  par  le  courant  gazeux  ;  l'oxyde  de  fer  qui  se  trouve 
momentanément  en  présence  d'un  corps  qui  peut  le  réduire, 
échappera  néanmoins  à  son  action.  C'est  ce  qui  a  lieu  lorsqu'un 
courant  de  gaz  acide  carbonique  arrive  sur  du  fer  incandescent. 
Les  premières  portions  du  fer  décomposent  ce  gaz ,  et  il  en  ré- 
sulte de  l'oxyde  de  fer  et  de  l'oxyde  de  carbone  ;  mais  celui-ci 
est  entraîné  par  une  grande  quantité  d'acide  carbonique,  qui  con- 
tinue d'agir  sur  les  portions  successives  du  métal,  et  ainsi  de  suite. 
Supposez  maintenant  une  expérience  inverse,  raisonnez  de  la 
même  manière  et  vous  vous  rendrez  compte  de  la  raison  pour 
laquelle  de  l'acide  carbonique  pourrait  ne  pas  agir  sur  du  fer. 
Appliquez  tout  ce  que  je  viens  de  dire  à  l'hydrogène  et  à  l'eau 
agissant  tour  à  tour  sur  certains  -  métaux  et  leurs  oxydes,  vous 
reconnaîtrez  que  les  contradictions  et  les  anomalies  ne  seront 
plus  qu'apparentes.  En  résumé,  l'oxyde  de  carbone  et  l'hydro- 
gène réduisent  certains  oxydes  ;  la  vapeur  d'eau  et  l'acide  car- 
bonique sont  décomposés  par  certains  métaux,  pourvu  qu'ils  ne 
soient  pas  mêlés  à  de  grandes  quantités  de  gaz  étrangers.  Tout 
se  réduit  donc  à  une  question  de  masse. 

En  commençant  l'étude  des  oxydes ,  nous  avons  été  curieux  de 
comparer  les  idées  que  les  chimistes  des  deux  derniers  siècles  se 
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faisaient  sur  l'oxydation,  avec  celles  que  l'on  s'en  fait  aujourd'hui  : 
en  terminant  cette  étude ,  nous  ferons  la  même  comparaison  par 
rapport  à  la  réduction. 

Si  l'on  demandait  aux  chimistes  du  xvn*  siècle  ce  qu'ils  pensent 
de  la  revivification  des  métaux,  ils  diraient  que  les  principes  revi- 
vificateurs  (réducteurs)  enlèvent  l'air  aux  chaux  métalliques 
(oxydes),  sans  dire  ce  qu'ils  deviennent,  car  ils  ignorent  s'ils 
fixent  l'air  à  leur  tour,  ou  s'ils  se  bornent  à  en  faciliter  le  déga- 
gement. Les  chimistes  du  xvuie  siècle  diraient  que  les  principes 
réducteurs  sont  formés  en  grande  partie  de  phlogistique;  que 
celui-ci  se  combine  avec  les  chaux  métalliques  et  les  change  en 
métaux;  mais  ils  ne  se  préoccuperaient  pas  non  plus  des  change- 
ments qu'éprouvent  les  principes  réducteurs  eux-mêmes.  Ces 
deux  théories  n'expliquent  pas  complètement  le  phénomène.  De- 
puis Lavoisier,  tout  est  expliqué  au  contraire  :  on  sait  qu'un  oxyde 
se  réduit  parce  qu'il  perd  l'oxygène  que  le  métal  avait  fixé  en 
8'oxydant  ;  on  sait  que  le  poids  de  l'oxyde  diminue  ;  et  comme  on 
connaît  la  forme  sous  laquelle  l'oxygène  s'en  va,  on  trouve  qu'au- 
tant le  principe  réducteur  a  augmenté  de  poids,  autant  l'oxyde  en 
a  perdu  pour  devenir  métal.  Les  chimistes  de  la  première  époque, 
guidés  par  une  espèce  de  bon  sens,  s'approchaient  beaucoup  plus 
du  vrai  que  ceux  de  la  seconde,  qu'une  illusion  égarait  :  cepen- 
dant il  ne  manquait  à  ces  derniers  que  de  faire  usage  de  la  ba- 
lance pour  découvrir  bientôt  la  vérité  ;  tandis  que  cet  instrument 
aurait  été  inutile  entre  les  mains  des  autres,  bien  qu'ils  n'igno- 
rassent pas  que  les  métaux  augmentaient  de  poids  lorsqu'ils  de- 
venaient chaux  métalliques.  Si  Stahl  avait  pesé  un  oxyde  avant 
de  le  réduire,  et  s'il  avait  pesé  le  métal  provenant  de  la  réduction, 
il  aurait  interverti  le  rôle  qu'il  faisait  jouer  à  son  phlogistique  ;  il 
aurait  vu  que  la  fixation  d'un  principe  pondérable,  et  la  diminution 
de  poids  étaient  deux  faits  inconciliables  :  dès  lors  le  phlogis- 
tique n'aurait  plus  été  que  de  l'oxygène. 

Pour  compléter  l'histoire  des  oxydes,  j'ai  à  vous  parler  de  leur 
action  sur  les  métaux  et  sur  les  acides.  Bien  qu'il  soit  difficile 
d'établir  des  généralités  sur  l'action  réciproque  des  métaux  et 
des  oxydes,  néanmoins,  avec  le  souvenir  de  la  classification  des 
métaux ,  on  peut  prédire  quelques  résultats.  Les  métaux  dont 
l'affinité  pour  l'oxygène  est  considérable,  réduiront  les  oxydes 
dont  les  métaux  auront  pour  l'oxygène  une  affinité  moins  forte  ; 
ainsi  le  potassium  réduira  les  oxydes  des  quatre  dernières  sec- 
tions, mais  il  ne  réduira  pas  ceux  de  la  seconde;  car  vous 
savez  que  ces  oxydes  ont  pour  caractère  distinctif  d'être  rebelles 
à  tous  les  agents  de  réduction.  Plusieurs  métaux  de  la  troi- 
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sième  section  réduisent  les  oxydes  des  sections  suivantes,  sauf 
quelques  exceptions.  Cependant  le  principe  est  consacré,  et  on 
l'applique  fort  utilement  dans  les  opérations  métallurgiques. 

Tous  les  oxydes  qui  n'appartiennent  pas  aux  métaux  de  la 
quatrième  section ,  et  ne  sont  ni  singuliers  ni  salins ,  se  com- 
binent directement  avec  les  oxacides  et  forment  des  sels  :  en 
général,  ils  sont  tous  décomposés  par  les  hydracides  et  donnent 
naissance  à  de  l'eau  et  à  un  chlorure  ou  à  un  bromure,  etc.  : 
enfin  plusieurs  d'entre  eux  sont  décomposés  à  chaud  par  l'hydro- 
gène sulfuré  et  produisent  un  sulfure  et  de  l'eau. 

Quant  aux  procédés  de  préparation  des  oxydes ,  j'ai  peu  de 
chose  à  ajouter  à  ce  que  vous  savez  déjà.  Les  métaux  que  l'air 
n'altère  pas,  même  sous  l'influence  de  la  chaleur,  peuvent  s'oxy- 
der par  l'action  de  l'acide  azotique  :  ceux  qui  résisteraient  à  l'ac- 
tion de  cet  acide,  seront  amenés  à  l'état  d'oxyde,  en  décomposant, 
par  voie  humide,  leurs  chlorures  au  moyen  des  dissolutions  alca- 
lines. En  un  mot,  on  prépare  les  oxydes  par  voie  sèche  et  par 
voie  humide.  Par  voie  sèche,  c'est  l'oxygène  de  l'air  qui  se  fixe 
sur  les  métaux  (zinc  et  air)  ;  par  voie  humide,  c'est  l'oxygène  d'un 
acide  (étain  et  acide  azotique),  ou  bien  c'est  l'oxygène  d'un  autre 
oxyde  qui  se  fixe  sur  un  métal  au  moyen  d'une  double  décompo- 
sition : 

Au»  Cl  +  KO = Au8  0  +  KC1 

Résumons  les  faits  les  plus  saillants  de  l'histoire  générale  des 
oxydes  : 

A  l'exception  des  oxydes  du  manganèse  et  du  magnésium , 
tous  ceux  de  la  seconde  section  résistent  à  l'action  isolée  des 
corps  simples. 

Les  oxydes  des  autres  sections,  qui  peuvent  se  combiner  avec 
de  nouvelles  quantités  d'oxygène ,  perdent  leur  basicité  s'ils  sont 
des  bases  puissantes;  ou  acquièrent  des  propriétés  acides,  s'ils 
sont  des  bases  faibles. 

Ceux  qui  sont  attaqués  par  le  soufre  se  transforment  en  sul- 
fures, et  leur  oxygène  forme  avec  une  portion  de  soufre ,  soit  de 
l'acide  sulfurique,  soit  de  l'acide  sulfureux,  ou  bien  encore  de  l'a- 
cide hyposulfureux,  suivant  que  les  oxydes  sont  des  bases  fortes 
ou  des  bases  faibles,  et  selon  qu'ils  sont  secs  ou  humides. 

Le  chlore  chasse  et  remplace  l'oxygène  de  la  plus  grande  partie  , 
des  oxydes  secs  ou  humides  :  dans  ce  dernier  cas,  il  forme  des 
acides  supérieurs ,  si  les  dissolutions  sont  concentrées;  des  acides 
inférieurs,  si  elles  sont  faibles. 
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L'hydrogène  et  le  carbone  réduisent  presque  tous  les  oxydes  : 
le  premier  forme  de  l'eau,  le  second  de  l'acide  carbonique  et  de 
l'oxyde  de  carbone. 

Lorsque  les  oxydes  se  laissent  décomposer  par  les  métaux,  ce 
n'est  que  par  ceux  dont  l'affinité  pour  l'oxygène,  est  plus  forte 
que  celle  des  métaux  qu'ils  contiennent  eux-mêmes. 

Enfin,  les  oxydes  basiques  se  combinent  directement  avec  les 
oxacides  pour  former  des  sels  ;  et  mis  en  contact  avec  les  hy- 
dracides,  il  se  combinent  avec  le  radical  de  ceux-ci  en  produi- 
sant de  l'eau. 

Dans  la  prochaine  leçon,  nous  terminerons  l'histoire  générale 
des  métaux,  par  l'étude  générale  des  sulfures ,  des  chlorures  et 
des  sels. 
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Messieurs, 

Le  soufre  a  tant  d'analogie  avec  l'oxygène  qu'il  n'est  pas  éton- 
nant que,  dans  les  mêmes  circonstances  où  il  se  forme  un  oxyde, 
il  puisse  se  former  un  sulfure.  De  même  que  presque  tous  les  mé- 
taux chauffés  à  l'air  s'oxydent ,  de  même  ils  se  sulfurent  si  on  les 
chauffe  dans  une  atmosphère  de  vapeur  de  soufre.  Ce  qui  met  da- 
vantage en  relief  l'analogie  dont  je  parle,  c'est  qu'il  existe  des  sul- 
fures basiques,  acides,  indifférents  et  salins  :  or,  vous  savez  que 
c'est  ainsi  que  nous  avons  classé  les  oxydes. 

Les  sulfures  sont  si  abondants  dans  la  nature  que  les  anciens 
appelaient  le  soufre  le  grand  minéralisateur  des  métaux,  fies 
plus  répandus  sont  un  bisulfure  de  fer  (  pyrite  =  Fe  S2  ),  qui  n'a 
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pas  d'analogues  parmi  les  oxydes  de  ce  même  métal,  et  les  sulfures 
de  plomb,  de  cuivre,  d'argent ,  d'antimoine,  de  mercure,  dont  on 
extrait  presque  exclusivement  tout  ce  qu'on  livre  de  ces  métaux 
au  commerce. 

Sous  le  rapport  de  leur  aspect ,  on  peut  les  diviser  en  ceux 
qui  sont  opaques  et  qui  ont  un  éclat  métallique,  tels  que  les  sul- 
fures de  plomb,  de  fer,  de  cuivre,  d'antimoine,  etc.,  etc.,  et  en 
ceux  qui  n'ont  pas  cet  éclat  ou  qui  sont  translucides,  tels  que  les 
sulfures  de  zinc  et  de  mercure. 

Parmi  les  sulfures,  surtout  parmi  ceux  qui  sont  préparés  artifi- 
ciellement ,  certains  sont  doués  de  couleurs  éclatantes  :  celui  de 
cadmium  est  d'un  jaune  très-intense,  celui  de  mercure  (  cinabre  ) 
d'un  rouge  très-vif.  Il  existe,  entre  les  sulfures  et  les  oxydes, 
une  ligne  de  démarcation  bien  tranchée  :  les  derniers  ne  condui- 
sent pas  l'électricité  ;  les  premiers,  spécialement  quand  ils  sont 
fondus,  en  sont  au  contraire  de  bons  conducteurs. 

Quant  aux  procédés  généraux  de  leur  préparation,  vous  en 
connaissez  déjà  deux  :  la  combinaison  directe  du  soufre  et  du  mé- 
tal sous  l'influence  de  la  chaleur,  et  la  combinaison  indirecte  pro- 
venant de  l'action  du  soufre  sur  les  oxydes.  Il  vous  en  reste  en- 
core deux  à  connaître  :  1°  celui  qui  s'opère  par  la  réduction  des 
sulfates  ;  2°  celui  qui  a  lieu  par  double  décomposition. 

Si ,  par  la  pensée,  vous  enlevez  à  un  sulfate  métallique  tout  son 
oxygène,  il  reste  un  sulfure  :  or,  cette  soustraction  d'oxygène 
peut  être  opérée  très-aisément  à  chaud  au  moyen  du  charbon  : 

MO,SO»  +  2C«2CO*  +MS 

Sulfate  mé-       Car-  Acide  Sulfure 

tallique.  boue,     carbonique,  métallique. 

M.  Berthier  a  fait  connaître  les  règles  à  suivre  pour  avoir  des 
sulfures  purs  par  ce  procédé.  (Voir  Traité  des  essais  par  la  voie 
sèche.) 

On  peut  obtenir,  par  double  décomposition,  autant  de  sulfures 
qu'il  existe  d'oxydes  susceptibles,  de  donner  des  sels  solubles,  si 
tant  est  que  les  sulfures  qui  doivent  se  former  soient  insolubles. 
Supposez  une  dissolution  d'un  sel  métallique  mise  en  contact , 
selon  sa  nature,  avec  un  sulfure  métallique  soluble,  ou  avec  de 
l'hydrogène  sulfuré  (  sulfure  d'hydrogène  ) ,  il  y  aura  échange  et 
le  sulfure  insoluble  se  séparera  aussitôt.  Voici  deux  exemples  : 

ZnO,  SO»  +  KS  =  KO,  SO5  +  ZnS 

Sulfate  de  zinc.       Sulfure         Sulfate  de         Sulfure 
de  potassium,     potasse.  de  sine. 

Dans  ce  cas,  le  potassium  a  pris  la  place  du  zinc  auprès  de 
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l'oxygène,  et  le  zinc  a  pris  celle  du  potassium  auprès  du  soufre.  La 
théorie  sera  la  même  si  vous  employez  l'hydrogène  sulfuré  : 

CuO,SO*  +  HS  =  HO,SO*  +  Cu  S 

Sulfate  de  Hydro-        Acide  sulfu-  Sulfure 

cuivre.         gène  sulfuré,  rique  normal      de  ouivre. 

(sulfate  d'hy- 
drogène). 

C'est  entre  un  métal  et  l'hydrogène  qu'ici  s'opère  l'échange, 
mais  la  loi  qui  le  régit  est  la  même.  Quand  nous  étudierons  les 
sels,  nous  verrons  pourquoi  l'hydrogène  sulfuré  ne  peut  pas  être 
employé  dans  tous  les  cas. 

Les  sulfures  sont  plus  nombreux  que  les  oxydes  et  en  même 
temps  leur  composition  est  plus  variée  :  on  est  donc  obligé  de  les 
diviser  pour  en  rendre  l'étude  plus  facile.  Nous  le  ferons  d'après 
des  règles  spéciales  et  différentes  de  celles  que  nous  avons  sui- 
vies pour  les  oxydes.  Quel  que  soit  leur  degré  de  sulfura tion,  le 
résultat  final  de  l'action  que  les  différents  agents  exercent  sur  eux 
est  toujours  le  même  :  c'est  pourquoi  nous  les  classerons  non  pas 
d'après  leur  manière  de  réagir,  mais  d'après  leur  constitution 
chimique. 

Les  sulfures  qui,  par  leur  composition,  correspondent  aux 
oxydes  connus,  seront  désignés  tout  simplement  par  leur  nom 
générique;  nous  appellerons  poly  sulfure  s ,  ceux  qui  contiennent 
plus  de  soufre  que  leur  analogie  avec  les  oxydes  ne  le  comporte  ; 
suif  hydrates  de  sulfures,  ceux  qui  sont  comparables  à  des  oxydes 
hydratés. 

Chacune  de  ces  divisions  porte  un  cachet  particulier  que  l'ac- 
tion d'un  sel  convenablement  choisi  met  en  évidence.  Versez  un 
peu  de  sulfate  de  cuivre  dans  une  dissolution  d'un  sulfure  simple, 
vous  aurez  un  précipité  noir  de  sulfure  de  cuivre,  rien  ne  se  dé- 
gagera, et  dès  que  le  dépôt  se  sera  réuni ,  la  liqueur  sera  limpide. 
Faites  la  même  expérience  avec  un  polysulfure,  vous  aurez  un 
précipité  couleur  chocolat  (  mélange  de  sulfure  de  cuivre  et  de 
soufre  ) ,  et  la  liqueur  restera  laiteuse  ;  enfin,  si  vous  opérez  sur 
un  sulfhydrate  de  sulfure,  vous  aurez  les  mêmes  phénomènes 
que  dans  la  première  expérience,  plus  un  dégagement  d'hydro- 
gène sulfuré.  Rendons-nous  compte  de  ces  diverses  réactions.  Les 
sulfures  de  trois  espèces  différentes,  mis  en  contact  avec  le  sulfate 
de  cuivre,  donnent  lieu  à  une  double  décomposition,  mais  elle 
n'est  bien  nette  que  pour  le  sulfure  simple  ;  en  effet  : 

CuO,SO*  +  KS  =  KO,  SO*+CuS 

Sulfate  de         Sulfure        Sulfate  de         Sulfure 
cuivre.       de  potassium,   potasse.         de  cuivre. 
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On  voit ,  par  cette  équivalence,  que  les  limites  de  la  réaction 
sont  bien  tranchées  et  qu'il  ne  s'agit  que  d'une  permutation  entre 
les  deux  métaux.  Il  en  arrive  autant  lorsqu'on  fait  agir  un  poly- 
sulfure,  mais  son  excès  de  soufre  restant  sans  emploi ,  la  présence 
de  cet  excès  masque  la  réaction  et  en  cache  la  netteté  ;  ainsi  : 

Cu  0,  SO'  +  KS,  Sn  =>  KO,  SO*  +  Cu  S  +  Sn 

Sulfate  de  Polysulfure         Sulfate  de  Sulfure       Soufre, 

cuivre,  de  potassium.        potasse.  de  cuivre. 

C'est  Sn  qui  altère  la  couleur  du  sulfure  de  cuivre  et  rend  trouble 
la  liqueur.  Dans  le  troisième  cas,  on  trouve  une  complication  sem- 
blable; mais  comme  le  principe  qui  ne  concourt  pas  à  la  double 
décomposition  est  éloigné  en  vertu  de  sa  nature  gazeuse,  le  phé- 
nomène se  présente  avec  des  dehors  plus  simples  que  ceux  du  cas 
précédent  : 

Cu  0,  SO»  +  KS,  HS  =  KO,  SO»  +  Cu  S  +  HS 

Sulfate  de  Hydrosulfate         Sulfate  de         Sulfure       Hydro- 

cuirre.  de  sulfure  de  potasse.  de  gène  sul- 

potassium-  cuivre.        furé. 

Ainsi ,  les  trois  différents  sulfures  que  nous  supposons  solubles, 
mis  en  contact  avec  certaines  dissolutions  de  sels  métalliques ,  su- 
bissent une  double  décomposition  ;  pure  et  simple,  lorsque  les 
sulfures  sont  simples  eux-mêmes  ;  avec  mise  en  liberté  de  soufre, 
s'ils  sont  des  polysulfures  ;  avec  dégagement  d'hydrogène  sulfuré, 
s'ils  sont  sulfhydratés. 

Je  ne  sais  si  les  polysulfures  peuvent  être  considérés  comme 
des  sulfures  simples,  plus  du  soufre  ;  ou  bien  encore  comme  des 
composés  analogues  aux  oxydes  singuliers  ;  mais,  ce  qui  est  moins 
douteux,  c'est  que  les  sulfhydratés  de  sulfures  peuvent  être  com- 
parés à  des  oxydes  hydratés.  Effectivement ,  ces  deux  sortes  de 
combinaisons  abandonnent  leur  eau  d'hydratation  ou  leur  hydro- 
gène sulfuré,  soit  par  l'action  de  la  chaleur,  soit  parce  qu'ils  en- 
trent dans  de  nouveaux  composés;  leur  association  avec  l'eau  ou 
l'hydrogène  sulfuré  a  lieu  par  proportions  définies  :  les  uns  et  les 
autres  peuvent ,  en  plusieurs  cas,  prendre  une  forme  cristalline. 
Nous  n'avons  qu'à  comparer  quelques  réactions  pour  nous  édifier 
à  cet  égard.  Considérons  d'abord  les  sulfhydratés  de  sulfures  et 
les  hydrates  d'oxydes  lorsqu'ils  sont  décomposés  par  un  hydra- 
cide,  et  prenons  pour  exemple  le  sulfure  et  l'oxyde  de  potassium  : 
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Hydrosulfate 

de  sulfure  de  Hydrogène 

potassium.  '  sulfuré. 

KS,  HS  4-  Cl  H  _  K  Cl  +  2  HS 

Acide  ohlor-    Chlorure 
hydrique,  de  potassium. 

KO,  HO  +  Cl  H  =  K  Cl  +  2  HO 

Hydrate  Eau. 

d'oxyde  de 
potassium. 

Voyons-les,  lorsqu'ils  contractent  une  combinaison  : 

Sulfarsénîte  de 
Acide  sulfo-        sulfure  de 
arsénieux.        potassium. 

KS,  HS  +  As  S*  =  KS,  As  S*  +  HS 
KO,HO+  S  0»«KO,  S  0*  +  HO 

Acide  sul-      Sulfate  d'oxyde 
ftuique.  de  potassium. 

Examinons-les  enfin ,  lorsqu'ils  subissent  une  double  décompo- 
sition : 

Sulfure 
métallique. 

KS,  HS  +  MCI  =  KC1  +  MS  +  HS 

Chlorure      Chlorure 
métallique,  de  potassium. 

KO,  HO  +  MCI  =  KC1  +  MO  +  HO 

Oxyde 
métallique. 

Si  je  ne  me  fais  pas  illusion,  les  sulfhydrates  de  sulfure  donnent 
lieu  à  un  rapprochement  remarquable  entre  l'hydrogène  sulfuré 
et  l'eau. 

Ayant  admis  l'identité  du  résultat  définitif  de  l'action  chimique 
sur  les  différents  sulfures  d'un  même  métal,  nous  n'étudierons, 
pour  plus  de  simplicité,  que  les  sulfures  simples  dans  leurs  rap- 
ports avec  les  différents  agents. 

Les  sulfures  sont  inaltérables  par  la  chaleur,  s'ils  ne  peuvent 
pas  être  réduits  à  un  degré  inférieur  de  sulfuration.  Le  persulfure 
d'antimoine,  suffisamment  chauffé,  abandonne  du  soufre  et  devient 
protosulfure  ;  le  bisulfure  de  cuivre  en  fait  autant. 

Tous  les  sulfures  sont  insolubles,  moins  ceux  des  métaux  appar- 
tenant à  la  première  section  et  celui  de  magnésium.  Les  sulfures 
solubles  ont  toujours  une  réaction  alcaline,  et  ils  sont  tous  dé- 
composés par  les  acides  avec  dégagement  d'hydrogène  sulfuré. 
L'acide  azotique  et  l'eau  régale  attaquent  tous  les  sulfures,  sou- 
vent avec  mise  en  liberté  de  soufre  ;  mais  il  y  en  a  peu,  parmi 
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les  insolubles,  qui  se  laissent  attaquer  par  les  autres  acides. 

De  même  que  le  soufre  décompose  la  plus  grande  partie  des 
oxydes,  de  même  l'oxygène  décompose  presque  tous  les  sulfures. 
Ces  deux  résultats,  en  apparence  contradictoires,  s'expliquent  par 
une  influence  de  masse,  ainsi  que  je  vous  l'ai  démontré  dans  la 
dernière  leçon. 

Vous  n'avez  pas  oublié  que  le  soufre,  en  agissant  à  chaud  sur 
les  oxydes,  produit  tantôt  de  l'acide  sulfurique,  tantôt  de  l'acide 
sulfureux.  L'oxygène  en  fait  autant  lorsqu'il  agit  sur  les  sulfures  ; 
et  le  souvenir  du  principe  d'après  lequel  les  métaux  sont  classés 
nous  permettra  de  nous  rendre  compte  et  même  de  prévoir 
bien  des  résultats.  Il  se  formera,  par  exemple,  de  l'acide  sul- 
furique et  par  conséquent  des  sulfates  lorsque  les  sulfures  sur 
lesquels  l'oxygène  agit  contiennent  des  métaux  susceptibles  de 
produire  des  oxydes  basiques  puissants  :  tels  sont  les  métaux  de  la 
première  section  et  le  magnésium,  qui  appartient  à  la  seconde. 
On  voit  que  l'action  se  porte  à  la  fois  sur  les  deux  éléments  du 
sulfure,  et  que  ses  produits  restent  combinés.  Les  oxydes  des 
métaux  appartenant  à  la  troisième  et  à  la  cinquième  section  sont 
des  bases  faibles,  et  leurs  sulfates  sont  décomposables  à  une  tem- 
pérature très-élevée.  Nous  trouverons  donc  très-naturel  que  les 
sulfures  correspondants  produisent  des  mélanges  de  sulfates  et 
d'oxydes,  s'ils  éprouvent  l'action  de  l'oxygène  à  une  température 
pas  trop  élevée ,  et  qu'ils  donnent  au  contraire  des  oxydes  et  de 
l'acide  sulfureux,  si  l'action  s'exerce  à  une  haute  température.  Les 
métaux  de  la  quatrième  section  produisent  des  oxydes  acides  : 
ceux-ci,  une  fois  formés  par  l'action  immédiate  et  directe  de 
l'oxygène  sur  leurs  sulfures,  ne  sollicitent  pas  la  formation  de 
l'acide  sulfurique,  parce  qu'ils  ne  peuvent  pas  se  combiner  avec 
cet  acide  :  il  ne  se  produit  donc  que  de  l'acide  sulfureux.  On 
comprend  également  pourquoi  les  sulfures  des  métaux  appartenant 
à  la  sixième  section  (celui  d'argent  excepté)  ne  donnent  que  de 
l'acide  sulfureux  et  le  métal ,  quand  on  sait  que  les  oxydes  cor- 
respondants se  décomposent  par  la  simple  influence  de  la  chaleur. 

Il  est  très-facile  encore  de  saisir  dans  son  ensemble  l'action  de 
l'oxygène  sur  les  sulfures.  Les  métaux  des  sulfures  peuvent-ils 
devenir  des  bases  fortes?  il  se  formera  de  l'acide  sulfurique; 
deviendront-ils  des  bases  faibles?  il  se  formera  de  ce  même  acide, 
qui  se  décomposera  si  la  température  est  trop  élevée  ;  passeront- 
ils  à  l'état  d'oxydes  acides?  il  ne  se  formera  que  de  l'acide  sulfu- 
reux ;  se  transformeront-ils  en  oxydes  décomposables  par  la  cha- 
leur? il  ne  se  formera  que  de  l'acide  sulfureux,  en  même  temps 
que  les  métaux  seront  mis  à  nu. 
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Lorsque  l'oxygène  agit  sur  les  sulfures  en-  présence  de  l'eau,  les 
phénomènes  sont  plus  complexes;  néanmoins,  en  les  démêlant, 
on  trouve  que  ceux  qui  sont  des  effets  immédiats  de  Faction, 
s'effectuent  d'après  la  même  règle  que  nous  avons  remarquée  en 
examinant  l'action  du  soufre  sur  les  oxydes  humides.  Dans  ces 
circonstances,  nous  avons  vu  qu'il  y  a  une  tendance  à  la  formation 
d'acides  inférieurs,  tandis  que  c'est  le  contraire  lorsque  Faction 
du  soufre  s'exerce  à  chaud  sur  des  oxydes  anhydres.  Or,  il  en 
est  de  même  pour  les  sulfures  :  leurs  dissolutions,  exposées  à 
l'air,  absorbent  l'oxygène  ;  les  éléments  du  sulfure  dissous  s'oxy- 
dent ,  mais  au  lieu  d'acide  sulfureux  ou  sulfurique,  il  ne  se  forme 
que  de  l'acide  hyposulfureux  :  celui-ci  se  combine  avec  les  oxydes 
et  forme  des  hyposulfites,  lesquels  éprouvent  de  leur  côté  l'action 
ultérieure  de  l'oxygène  et  finissent  par  se  convertir  en  sulfates. 

A  ce  trait  de  ressemblance  entre  l'action  du  soufre  sur  les 
oxydes  et  celle  de  l'oxygène  sur  les  sulfures,  nous  en  ajouterons 
d'autres  que  va  nous  offrir  l'action  comparée  de  certains  métal- 
loïdes sur  ces  deux  genres  de  composés. 

Le  chlore  attaque  tous  les  sulfures  anhydres,  les  fait  passer  à 
l'état  de  chlorures,  et  donne  naissance  à  du  chlorure  de  soufre  : 
si  les  sulfures  sont  dissous  dans  l'eau,  ce  dernier  produit  ne  peut 
pas  se  former,  et  le  soufre  se  dépose. 

Le  carbone  n'attaque  quelques  sulfures  qu'à  une  température 
élevée  :  il  se  forme  alors  du  sulfure  de  carbone.  Le  nombre  des 
sulfures  décomposés  de  cette  manière  est  nécessairement  res- 
treint, car  la  plus  grande  partie  d'entre  eux,  prend  naissance  au 
milieu  du  charbon1. 

L'hydrogène  réduit  à  chaud  plusieurs  sulfures  des  dernières 
sections,  et  s'il  est  à  l'état  naissant,  il  en  réduit  quelques-uns 
d'entre  eux,  même  à  froid.  Les  sulfures  artificiels  d'argent,  de 
bismuth  et  de  mercure  sont  dans  ce  cas.  L'expérience  est  facile  à 
faire  :  on  n'a  qu'à  verser  de  l'acide  sulfurique  aqueux  sur  un  mé- 
lange de  limaille  de  zinc  et  d'un  de  ces  sulfures,  pour  éprouver 
presque  de  suite  la  sensation  de  l'hydrogène  sulfuré. 

Enfin,  les  métaux  des  premières  sections  enlèvent  généralement 
le  soufre  aux  sulfures  des  dernières.  Le  procédé  à  l'aide  duquel 
on  extrait  une  bonne  partie  du  plomb  est  fondé  sur  l'action  réduc- 
trice que  le  fer  exerce  sur  le  sulfure  de  plomb  naturel  (galène). 

Comparons  maintenant  les  résultats  des  mêmes  actions  sur  les 
oxydes  et  les  sulfures  et  nous  y  verrons  un  parallélisme  remar- 
quable. 

1    Voir  le  troisième  procédé  pour  préparer  les  sulfures. 
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Action  dn  chlore  sur |  !es  0XJ^'   ™  +  Cl    =  MCI  +    O 

(  les  sulfures   MS  -\-  Cl    =  MCI  +    S 

Action  da  charbon  sor        f les  oxydes-  2M0  +  C     =  C°2  +  2M 
Action  an  cnarnon  sur  ...  j  ^  suUviTes  2MS  +  c     _  CS2  +  m 

i.ii/».^i>i.MiMnk.ân,.   (les  oxydes.    MO  +  H     =HO-f   M 
Action  de  1  hydrogène  sur.  {  ^  J^  Mg  ^  H     =  ^  ^    M 

Action  des  hydracid.  su,  j  £  ^  »  +  B  =  B  t  B 

Action  des  oxacides  sur  les  oxydes MO  -f  R'On=  MO,R'On 

Action  des  sulfacides  sur  les  sulfures. . .    MS  -j-  RfS°  =  MS,R'Sn 

Pour  dernier  trait  d'analogie  entre  les  oxydes  et  les  sulfures, 
non-seulement  ces  derniers  composés  se  combinent  entre  eux 
comme  les  oxydes,  mais  oxydes  et  sulfures  peuvent  aussi  se 
combiner  ensemble  et  former  ce  que  Ton  appelle  les  oxysulfures. 
La  fabrication  de  la  soude  artificielle  est  précisément  fondée  sur 
la  formation  de  l'oxysulfure  de  calcium,  ainsi  que  nous  le  verrons 
ailleurs. 

Les  combinaisons  d'oxydes  et  de  sulfures  sont  assez  fréquentes, 
et  Ton  en  rencontre  qui  sont  le  résultat  de  l'action  pure  et  simple 
de  l'eau  sur  les  sulfures.  Si  Ton  excepte  celui  de  magnésium,  on 
ne  trouve  que  les  sulfures  de  la  première  section  qui  soient  solu- 
bles  :  or  lorsqu'ils  sont  mis  en  contact  avec  une  faible  quantité 
d'eau,  ils  dégagent  tous  de  la  chaleur,  ce  qui  indiquerait  qu'une 
combinaison  a  lieu  entre  les  sulfures  et  l'eau  :  mais  quand  on  aug- 
mente la  proportion  du  dissolvant  il  se  manifeste  des  phénomènes, 
surtout  pour  les  sulfures  terreo-alcalins,  qui  indiquent  une  véri- 
table décomposition.  On  trouve  alors  des  mélanges  de  sulfures 
sulfhydratés ,  d'oxysulfures  ,  de  sulfures  proprement  dits  et 
d'oxydes.  Le  sulfure  de  calcium,  par  exemple,  traité  par  l'eau, 
donne  un  oxysulfure,  qui  a  celte  composition  : 

CaS*,5CaO  +  20aq. 

Passons  à  l'action  des  corps  halogènes  sur  les  métaux  ;  et  l'é- 
tude des  chlorures  métalliques  impliquera,  pour  nous,  celle  des 
bromures,  des  iodures,  etc.,  etc. 

On  se  tromperait,  si  en  attribuant  une  trop  grande  autorité  aux 
théories  électriques,  on  voulait  en  appliquer  le  principe  au  mode 
d'action  que  le  chlore  exerce  sur  les  métaux.  L'oxygène  sec,  en 
effet,  n'agit  point  sur  ces  corps,  cependant  le  chlore,  moins  élec- 
tro-négatif que  L'oxygène,H3e  combine  avec  tous  les  métaux  à  la 
température  ordinaire  :  en  outre,  l'oxygène,  gaz  permanent ,  dont 
les  molécules  ont  entre  elles,  dans  toutes  les  circonstances,  une 
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répulsion  plus  grande  que  celles  du  chlore,  gaz  qui  peut  se  liqué- 
fier, l'oxygène,  dis-je,  produit  avec  les  métaux,  des  composés  qui 
sont  tous  solides  et,  en  général ,  moins  volatils  que  les  métaux 
eux-mêmes;  tandis  que  le  plus  grand  nombre  des  chlorures 
métalliques  sont  volatils  et  beaucoup  sont  liquides  à  la  température 
ordinaire.  C'est  ce  qui  faisait  dire  aux  anciens  chimistes,  que  le 
principe  que  nous  appelons  aujourd'hui  chlore  donnait  des  ailes 
aux  métaux.  La  volatilité  des  chlorures  est  une  circonstance  qui 
favorise  leur  facile  formation  surtout  à  chaud,  car  le  métal,  se  trou- 
vant à  nu,  à  cause  de  l'éloignement  du  chlorure  qui  se  forme  à  sa 
surface,  l'action  n'est  pas  entravée.  Si ,  en  effet ,  on  introduit  du 
potassium  dans  une  atmosphère  de  chlore,  il  se  forme  une  croûte 
de  chlorure  de  potassium  tout  autour  du  métal  ;  et  comme  la  cha- 
leur, qui  provient  de  la  combinaison  des  deux  éléments,  n'est  pas 
suffisante  pour  volatiliser  le  chlorure  formé,  l'action  s'arrête. 
Brise-t-on  la  croûte,  l'action  recommence.  Si  Ton  fait  la  même 
expérience  avec  de  l'antimoine,  la  chloruration  sera  très-vive  et 
complète,  parce  que  le  chlorure  d'antimoine,  étant  facilement 
volatil,  n'entrave  point,  par  sa  présence,  l'action  du  chlore  sur  le 
métal. 

Le  mode  d'après  lequel  le  chlore  se  combine  avec  les  métaux 
nous  suggère  une  remarque  que  nous  avons  déjà  faite  ailleurs  : 
nous  avons  observé  que  les  corps  halogènes,  en  se  combinant  avec 
les  métalloïdes,  ne  produisent  pas  des  combinaisons  aussi  nom- 
breuses et  aussi  variées  que  celles  qui  engendrent  les  corps  emphi- 
gènes;  or  il  en  est  de  même  pour  les  combinaisons  entre  le  chlore 
et  les  métaux.  Nous  trouverons  en  effet  autant  de  chlorures  qu'il  y 
a  d'oxydes  basiques  ou  acides,  mais  nous  n'en  trouverons  pas  qui 
correspondent  aux  oxydes  singuliers ,  et  très-peu  qui  correspon- 
dent aux  oxydes  salins  ;  de  sorte  que  le  nombre  des  chlorures  est 
moindre  que  celui  des  oxydes,  et  bien  moindre  encore  que  celui 
des  sulfures.  Mais  comme  les  chlorures-  ont  une  grande  tendance 
à  se  combiner  entre  eux,  et  que  leurs  propriétés  basiques  ou 
acides  sont  relativement  tranchées,  il  en  résulte  qu'on  peut  les 
classer  à  la  manière  des  oxydes.  On  aura  donc  de  *  chlorures  : 

Basiques.  Indifférents. 

Acides.  Salins. 

La  nature  a  tracé  une  ligne  de  démarcation  qui  permet  de  ne 
pas  confondre  les  chlorures  avec  les  oxydes  et  les  sulfures.  Tan- 
dis que  les  premiers  sont  généralement  solubles  et  volatils ,  les 
derniers  sont  presque  tous  insolubles  et  fixes. 
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Les  chlorures  de  la  dernière  section  sont  les  seuls  que  la  cha- 
leur décompose,  à  l'exception  cependant  de  ceux  d'argent  et  de 
mercure.  On  conçoit  que  des  métaux  très-négatifs,  comme  l'or, 
le  platine,  l'iridium,  etc.,  ne  contractent  pas  de  combinaisons  bien 
stables  avec  les  corps  très-négatifs  eux-mêmes  ;  aussi  nous  savons 
que  les  oxydes  de  ces  métaux  sont  encore  moins  stables  que  les 
chlorures. 

Sous  l'influence  de  la  chaleur,  l'oxygène  n'attaque  point  les 
chlorures  de  la  première,  ni  ceux  de  la  sixième  ;  mais  il  décom- 
pose tous  ceux  des  quatre  sections  intermédiaires.  Comme  les 
chlorures  qui  résistent  à  Faction  de  l'oxygène  sont  les  basiques 
et  les  acides ,  leur  résistance  ne  se  rattache  probablement  pas 
à  la  même  cause.  L'oxygène  ne  décompose  pas  les  chlorures 
de  la  sixième  section,  parce  qu'il  a  trop  peu  d'affinité  pour 
leurs  métaux  :  or  on  sait  qu'un  produit  quelconque  ne  peut  se 
former  que  dans  des  conditions  favorables  à  sa  stabilité.  Com- 
ment pourrait-on  se  figurer  qu'il  se  formât  des  oxydes  d'argent, 
de  mercure,  d'or,  de  platine,  d'iridium ,  sous  l'influence  d'une 
température  qui  les  décomposerait?  On  ne  peut  pas  se  ser- 
vir du  même  raisonnement  pour  expliquer  la  résistance  que  les 
chlorures  alcalins  et  terreo-alcalins  opposent  à  l'action  de  l'oxy- 
gène à  chaud  :  il  est  possible  que  ces  chlorures  résultant  d'une 
combinaison  entre  deux  corps  doués  d'affinités  très-énergiques 
aient,  par  cela  même,  une  stabilité  considérable.  Ainsi  le  même 
effet  proviendrait  des  causes  différentes  :  les  chlorures  de  la 
sixième  résisteraient  à  l'oxygène,  à  cause  de  la  faible  tendance 
qu'auraient  leurs  métaux  à  se  combiner  avec  cette  substance; 
ceux  de  la  première,  à  cause  de  la  grande  affinité  qui  réunirait 
leurs  éléments. 

L'action  du  soufre ,  nulle  sur  les  chlorures  des  deux  premières 
sections,  est  très-marquée,  au  contraire,  sur  ceux  des  quatre  der- 
nières; il  se  forme  des  sulfures  et  du  chlorure  de  soufre.  Bien 
qu'en  général ,  cette  action  se  conduise  dans  le  même  sens  que 
celle  de  l'oxygène,  il  peut  se  faire  néanmoins  que  dans  quelques 
cas,  elle  soit  plus  facile,  car  les  combinaisons,  que  le  chlore  et  le 
soufre  contractent  entre  eux,  sont  beaucoup  plus  stables  à  chaud, 
que  celles  du  chlore  et  de  l'oxygène. 

Tandis  que  le  carbone,  le  bore,  le  sicilium  et  l'azote  n'exercent 
aucune  action  sur  les  chlorures,  l'hydrogène  se  comporte  comme  le 
soufre  :  il  ne  réduit  que  les  chlorures  des  quatre  dernières  sec- 
tions, donne  naissance  à  de  l'acide  chlorhydrique ,  et  met  à  nu  le 
métal.  On  profite  de  cette  propriété  pour  avoir  des  métaux  à  un 
grand  état  de  pureté.  Quelquefois,  l'hydrogène  peut  réduire  les 
i.  48 


344  CHIMIE    ÉLÉMENTAIRE. 

chlorures  à  froid ,  pourvu  qu'il  soit  à  l'état  naissant.  C'est  ainsi 
que  l'on  peut  réduire  le  chlorure  d'argent  même  fondu.  Vous  en 
voyez  dans  cette  petite  capsule;  il  adhère  aux  parois  de  telle 
sorte ,  qu'il  est  impossible  de  l'en  détacher  :  je  le  recouvre  avec 
un  peu  de  limaille  de  fer,  puis  j'y  verse  de  l'acide  sulfurique 
étendu.  Il  se  dégage  de  l'hydrogène  qui  réduit  le  chlorure  métal- 
lique, et  il  se  forme  de  l'acide  chlorhydrique  ;  si  bien  que  dans 
peu,  ce  chlorure,  si  compacte  et  si  adhérent,  deviendra  une 
masse  caverneuse  d'argent  métallique. 

Les  autres  métalloïdes ,  tels  que  le  brome ,  l'iode ,  le  phos- 
phore, l'arsenic,  exercent  aussi  une  action  sur  les  chlorures 
métalliques.  Mais  cette  action  n'a  pas  encore  été  profondément 
étudiée ,  et  d'ailleurs  ne  nous  offre  point  d'intérêt. 

Un  métal  décompose  toujours  les  chlorures  des  sections  qui 
suivent  celle  à  laquelle  il  appartient.  Cette  règle  n'a  pas  d'excep- 
tion ;  ainsi  l'on  est  parvenu  à  isoler  les  métaux  des  chlorures  de 
la  seconde  section,  en  décomposant  ces  derniers  par  le  potassium. 
Autrefois,  le  bichlorure  de  mercure  servait  à  chlorurer  la  plus 
grande  partie  des  métaux  qui,  dans  la  classification,  précèdent  le 
mercure  même.  Les  anciens  chimistes  ne  connaissaient  pas 
d'autre  moyen  pour  préparer  le  protochlorure  d'antimoine  (beurre 
d'antimoine).  L'industrie  a  profité  de  cette  propriété  générale  : 
ainsi ,  par  exemple ,  en  chauffant  du  bichlorure  de  mercure  avec 
de  l'or  stannifère,  on  transforme  l'étain  en  bichlorure  qui  se  va- 
porise, tandis  qu'il  reste  une  amalgame  d'or  et  mercure.  Chauffe- 
t-on  cette  amalgame ,  le  mercure  s'en  va  et  l'or  pur  reste  comme 
résidu. 

Beaucoup  de  chlorures  supérieurs  passent  aisément,  par  l'action 
des  métaux,  à  l'état  de  chlorures  inférieurs,  parce  quils  leur 
cèdent  la  moitié  de  leur  chlore.  Je  puis  vous  le  prouver,  en  agi- 
taut  quelque  temps  du  mercure  avec  une  dissolution  concentrée 
de  bi-chlorure  de  cuivre  :  le  métal  perd  son  éclat,  parce  que  sa 
surface  se  recouvre  de  protochlorure  de  mercure,  et  la  liqueur 
perd  sa  transparence,  parce  qu'elle  tient  en  suspension  du  proto- 
chlorure  de  cuivre.  Cette  propriété  rend  le  bichlorure  de  cuivre  un 
des  agents  les  plus  énergiques  de  chloruration ,  car  il  peut  céder 
la  moitié  de  son  chlore  à  tous  les  métaux,  l'or  et  le  platine  excep- 
tés. Ce  qu'il  y  a  de  plus  remarquable,  c'est  que  si  on  le  fait  agir 
sur  un  mélange  de  plusieurs  métaux,  les  plus  oxydables  sont 
attaqués  les  premiers,  les  autres  ne  le  sont  qu'après,  et  successi- 
vement selon  l'ordre  de  leur  oxydabilité  relative.  Le  bichlorure 
de  cuivre  joue  un  grand  rôle  dans  l'extraction  de  l'argent,  par  ïe 
procédé  américain  connu  sous  le  nom  de  patio. 
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L'action  des  corps  simples  sur  les  chlorures  métalliques  peut 
être  résumée  en  très-peu  de  mots  :  les  métaux  les  plus  oxydables 
réduisent  tous  les  chlorures ,  dont  les  métaux  sont  moins  oxy- 
dables; l'hydrogène  et  le  soufre,  et  probablement  le  sélénium,  at- 
taquent tous  les  chlorures  moins  ceux  des  deux  premières  sec- 
tions; l'oxygène  les  attaque  tous,  moins  ceux  de  la  première  et  de 
la  dernière  :  le  carbone,  le  bore,  le  silicium  et  l'azote  n'ont  pas 
d'action  sur  les  chlorures  ;  les  autres  métalloïdes  en  ont  une  peu 
connue  et  dont  les  résultats  sont  sans  importance. 

On  a  discuté  longtemps,  pour  savoir  si  les  chlorures  métal- 
liques, une  fois  dissous  dans  l'eau,  conservaient  leur  constitution 
binaire,  ou  s'ils  se  transformaient  en  hydrochlorates  d'oxyde.  On 
attachait  un  grand  intérêt  à  cette  question,  parce  que,  selon  la  ma- 
nière dont  elle  aurait  été  résolue,  on  aurait  ou  l'on  n'aurait  pas 
rapproché  cette  classe  de  corps  aux  combinaisons  salines.  Mais 
depuis  que  l'on  a  acquis  la  conviction  qu'il  importe  peu  pour  les 
progrès  de  la  science,  que  les  chlorures  soient  considérés  comme 
des  sels  ou  comme  des  composés  d'une  nature  particulière ,  cette 
discussion  a  perdu  de  son  importance.  Quel  que  soit  l'avis  qu'un 
chimiste  adopte  sur  ce  point,  il  lui  servira  toujours  également 
pour  interpréter  les  phénomènes  auxquels  donnent  lieu  les  chlo- 
rures métalliques.  Pour  nous,  sans  prétendre  que  les  chlorures 
dissous  soient  des  chlorhydrates  d'oxyde,  nous  les  considérerons 
cependant,  comme  étant  doués  de  propriétés  salines  ;  à  ce  point 
de  vue,  tout  ce  que  nous  dirons  désormais  de  général  sur  les  sels, 
nous  entendons  l'appliquer  aux  chlorures  dissous  dans  l'eau.  Mais 
dans  ce  moment,  il  s'agit  moins  d'adopter  un  avis  sur  ce  sujet,  que 
de  connaître  quelle  est  l'action  de  l'eau  sur  les  chlorures  ;  cette 
action  n'est  pas  la  même  dans  tous  les  cas,  et  la  classification 
que  nous  avons  adoptée  pour  cette  sorte  de  composés,  nous  ser- 
vira à  fixer  nos  idées  à  cet  égard. 

Certains  chlorures  décidément  acides,  tels  sont  ceux  de  bismuth, 
d'étain,  d'antimoine,  de  tungstène,  d'osmium,  sont  décomposés 
par  un  excès  d'eau,  de  telle  sorte  qu'il  en  résulte  de  l'acide  chior- 
hydrique  et  un  oxyde  ou  un  oxychlorure.  Voici  une  dissolution 
très-concentrée  de  proto-chlorure  d'antimoine  :  je  la  mêle  à  une 
grande  quantité  d'eau  ;  vous  voyez  la  masse  devenir  laiteuse  ; 
par  le  repos,  elle  laisse  déposer  de  l'oxychlorure  d'antimoine, 
et  la  liqueur  devient  fortement  acide.  L'oxychlorure  d'antimoine 
pouvant  être  considéré  comme  une  combinaison  d'oxyde  et  de 
chlorure 

SbfCls,3Sb*0*,HO, 
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il  est  permis  d'admettre  qu'il  s'était  formé  d'abord  un  composé 
double  de  chlorure  et  de  chlorhydrate  d'oxyde;  que  celui-ci  avait 
été  décomposé  par  l'eau,  laquelle,  en  vertu  de  sa  masse ,  avait 
joué,  dans  ce  cas,  le  rôle  d'un  acide.  Quel  que  soit  le  bien  fondé 
de  cette  théorie,  il  est  certain  que  ces  chlorures  décomposent  l'eau, 
et  une  fois  qu'ils  ont  éprouvé  leur  action,  c'en  est  fait  de  leur 
nature  binaire. 

D'autres  chlorures  acides  et  indifférents,  tels  que  ceux  de  la 
deuxième,  et  plusieurs  de  la  troisième  et  quatrième  sections, 
dès  qu'ils  sont  dissous  dans  l'eau ,  ne  peuvent  plus  être  rame- 
nés à  l'état  anhydre.  Lorsque  on  veut  les  dessécher,  ils  se  dé* 
composent  et  passent  à  l'état  d'oxydes.  C'est  par  suite  d'un 
phénomène  de  cette  nature,  que  l'eau  distillée  renferme  quelque- 
fois de  l'acide  chlorhydrique:  cela  a  lieu,  lorsqu'on  néglige  cer- 
taines précautions  en  distillant  de  l'eau  naturelle  riche  en  chlorure 
de  magnésium.  Dans  ce  cas,  on  pourrait  se  demander ,  si  la  dé- 
composition de  l'eau  a  été  de  beaucoup  antérieure  à  l'apparition 
de  l'oxyde,  ou  si  elle  l'a  précédée  immédiatement  :  en  d'autres 
termes,  si  c'est  un  chlorhydrate  déjà  préexistant  qui  se  décom- 
pose ,  ou  bien  si  c'est  l'effet  d'un  double  échange  entre  les  élé- 
ments de  l'eau  et  du  chlorure.  L'état  de  la  science  ne  permet  pas 
de  répondre,  et  chaque  opinion  est  également  admissible. 

Les  chlorures  indifférents  de  la  dernière  section,  et  en  général 
tous  les  chlorures  basiques ,  peuvent  être  dissous  dans  l'eau  et 
puis  ramenés  à  l'état  anhydre.  La  formation  des  chlorhydrates  est, 
dans  ce  cas,  moins  probable,  sans  être  cependant  impossible. 
Il  est  vrai  qu'il  ne  semble  pas  naturel  que  l'eau  se  décompose  au 
contact  de  ces  chlorures ,  pour  se  recomposer  sous  la  seule  in- 
fluence del'évaporation.  Il  faudrait  admettre  que  ces  chlorhydrates 
peuvent  se  décomposer  sous  l'action  des  causes  les  plus  faibles 
qu'on  puisse  imaginer.  Voyez  plutôt  cette  expérience  :  dans  ce 
tube  se  trouve  une  dissolution  aqueuse  de  chlorure  d'or  ;  je  l'agite 
avec  de  l'éther  qui  lui  enlève  tout  le  chlorure  et  la  décolore.  En 
évaporant  l'éther,  le  chlorure  anhydre  reste.  Ceux  qui  admettent 
que  dans  la  dissolution  il  y  a  du  chlorhydrate  d'oxyde  d'or,  seront 
obligés  de  convenir  que  ce  sel  est  redevenu  chlorure  anhydre  par 
l'action  pure  et  simple  de  l'éther.  Vous  sentez  vous-mêmes,  Mes- 
sieurs, combien  il  est  difficile  que  cette  manière  de  voir  soit  con- 
forme à  la  vérité.  Cependant  les  raisons  de  ceux  qui  soutiennent 
cette  hypothèse,  ne  sont  pas  tout  à  fait  sans  fondement.  Ils  font 
observer  que  la  couleur  de  certains  chlorures  anhydres  n'est  pas 
la  même  que  celles  des  mêmes  chlorures  hydratés,  et  que  la 
couleur  et  la  saveur  de  ces  derniers  sont  les  mêmes  que  celles 
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des  combinaisons  salines  contenant  le  même  métal.  Le  protochlo- 
rure de  fer  est  blanc  ;  dissous  dans  l'eau  il  est  vert,  et  son  goût 
est  styptique  :  or  les  sels  à  base  de  protoxyde  de  fer  sont  verts 
et  ont  une  saveur  styptique.  Le  chlorure  de  nickel  est  jaune,  sa 
dissolution  aqueuse  est  verte.  Le  chlorure  de  chrome  a  une  cou- 
leur fleur  de  pêcher,  celui  de  cuivre  est  brun-jaune  ;  dissous  dans 
l'eau,  l'un  est  vert,  l'autre  est  bleu  :  mais  les  dissolutions  des  sels 
ayant  pour  bases  les  oxydes  de  ces  métaux,  ont  précisément  les 
mêmes  couleurs  et  saveurs  que  les  chlorures  dissous.  Si  Ton 
ajoute  que  les  réactions  des  chlorures  en  dissolution  ont  les  mêmes 
caractères  généraux  que  les  dissolutions  salines  proprement  dites, 
il  faut  convenir  qu'il  n'est  pas  aisé  de  condamner  comme  fausse, 
l'hypothèse  qui  admet  que  les  chlorures  en  contact  avec  l'eau  ne 
sont  que  des  chlorhydrates  d'oxydes.  Quoi  qu'il  en  soit,  il  est  cer- 
tain qu'il  n'y  a  que  les  chlorures  basiques  et  les  chlorures  indif- 
férents de  la  dernière  section,  qui,  une  fois  dissous  dans  l'eau, 
peuvent  en  être  retirés  à  l'état  anhydre. 

À  propos  des  changements  de  couleur  que  l'eau  fait  éprouver  à 
un  grand  nombre  de  chlorures,  je  vous  dirai  quelques  mots  sur 
les  encres  sympathiques.  Certains  chlorures  changent  de  couleur 
en  se  dissolvant  dans  l'eau,  parce  qu'ils  s'hydratent.  Lorsqu'on 
écrit  avec  de  pareilles  dissolutions  suffisamment  étendues,  les  ca- 
ractères ne  sont  pas  visibles  ;  si  l'on  chauffe  le  papier,  l'écriture 
apparaît,  le  chlorure  par  la  dessiccation  redevient  anhydre,  et  re- 
prend sa  couleur  naturelle,  dont  la  nuance  est  intense.  Les  ca- 
ractères disparaissent  dès  que  le  papier  se  refroidit,  parce  qu'il 
absorbe  de  l'humidité,  et  le  chlorure  s'hydrate  de  nouveau.  L'em- 
ploi de  cette  sorte  d'encres  sympathiques  est  donc  fondé  sur  la 
faible  nuance  de  certaines  chlorures  hvdratés,  et  sur  la  nuance 
intense  de  ces  mêmes  chlorures  anhydres.  Un  exemple  va  vous 
le  prouver  :  Sur  cette  feuille  j'ai  tracé  des  caractères  avec  une 
dissolution  de  chlorure  de  nickel  :  vous  n'y  distinguez  rien,  la 
teinte  verdàtre  de,  la  liqueur  qui  m'a  servi  d'encre,  étant  trop 
faible,  pour  être  visible  sur  un  fond  blanc  :  cependant  si  je  chauffe 
le  papier,  les  traits  apparaissent  avec  une  couleur  jaune  ;  ils  dis- 
paraissent par  le  refroidissement,  pour  reparaître  de  nouveau,  si 
on  les  chauffe  encore.  On  peut  produire  des  effets  remarquables 
en  se  servant  de  plusieurs  chlorures.  Le  chlorure  de  cobalt,  par 
exemple,  est  rouge,  même  quand  il  est  sec  ;  légèrement  chauffé, 
il  se  modifie  et  devient  bleu  ;  mêlé  à  du  chlorure  de  nickel,  il  doit 
produire  du  vert.  Ainsi  l'on  peut  produire  trois  couleurs  avec 
deux  chlorures  :  on  aura  du  bleu  avec  celui  de  cobalt  pur  ;  du 
jaune  avec  celui  de  nickel  ;  et  du  vert  par  le  mélange  des  deux. 
i.  4  8. 
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Ed  faisant  intervenir  d'autres  chlorures,  et  même  d'autres  sels, 
on  variera  et  Ton  augmentera  le  nombre  des  nuances.  On  est 
parvenu  par  ce  moyen  à  faire  des  dessins  dont  l'aspect  change 
sous  l'influence  de  la  chaleur.  Un  paysage  qui  représenterait  une 
vue  d'hiver,  pourrait  en  représenter  une  de  printemps ,  si  on  le 
chauffait  après  avoir  dessiné  les  feuilles  et  l'herbe  avec  du  chlo- 
rure de  cobalt  et  de  nickel,  les  baies  et  les  fleurs  rouges  avec 
de  l'azotate  de  cobalt,  les  fleurs  jaunes  et  les  fruits  avec  du  chlo- 
rure de  cuivre ,  les  fleurs  bleues  et  quelques  parties  du  ciel  avec 
du  chlorure  de  cobalt. 

Aujourd'hui  le  nombre  des  encres  sympathiques  est  immense, 
car  elles  ne  sont  pas  seulement  faites  avec  des  chlorures  métal- 
liques. Ceux-ci  se  prêtent  particulièrement  aux  écritures  qui 
apparaissent  et  disparaissent  plusieurs  fois  ;  mais  une  foule  de 
substances  peuvent  servir  à  tracer  des  caractères  invisibles,  qui 
persistent  dès  qu'ils  sont  apparus,  par  suite  d'une  influence  quel- 
conque. Ainsi  presque  tous  les  acides  qui  ne  colorent  pas  le  pa- 
pier à  la  température  ordinaire,  sont  des  encres  sympathiques 
qui  se  manifestent  d'une  manière  permanente,  sous  l'influence 
de  la  chaleur.  Tel  est  l'acide  sulfurique  étendu  d'eau,  le  jus  de 
citron  (acide  citrique)  etc.  Les  liquides  qui  contiennent  quelques 
sels  fixes  en  dissolution,  produisent  un  effet  analogue  :  la  salive, 
le  lait,  l'urine  en  sont  des  exemples.  La  cause  qui  fait  réagir  toutes 
ces  matières  est  la  même.  Que  l'on  suppose  une  feuille  de  papier, 
sur  laquelle  se  trouvent  des  caractères  tracés  avec  un  acide  ;  si 
l'on  chauffe  cette  feuille,  la  portion  qui  est  imprégnée  d'acide, 
noircira  avant  que  le  reste  du  papier  éprouve  la  moindre  altéra- 
tion ;  si  les  caractères  avaient  été  tracés  avec  un  liquide  salin,  la 
portion  du  papier  qui  en  serait  imbibée,  résisterait  au  contraire 
à  l'action  du  feu,  se  conserverait  blanche  tandis  que  l'autre  por- 
tion se  carboniserait  :  de  sorte  que  dans  le  premier  cas  on  aurait 
une  écriture  noire  sur  un  fond  blanc,  et  dans  le  second  cas  une 
écriture  blanche  sur  un  fond  noir. 

Tous  les  sels  métalliques  qui  par  des  doubles  décompositions 
fournissent  des  précipités  colorés  sont  encore  des  encres  sympa- 
thiques. Ainsi  les  caractères  tracés  avec  une  dissolution  de  sulfate 
de  cuivre,  apparaissent  avec  une  couleur  marron,  lorsqu'on  trempe 
le  papier  dans  une  dissolution  de  prussiate  jaune  de  potasse  (cyano- 
ferrure  de  potassium).  Si  au  lieu  d'écrire  avec  un  sel  de  cuivre, 
vous  écrivez  avec  un  sel  de  fer,  vous  aurez,  par  le  même  réactif, 
une  coloration  bleue  etc.,  etc.  Mais,  je  me  propose  moins  de  vous 
donner  des  recettes  pour  faire  des  encres  sympathiques  (recettes 
dont  les  traités  de  chimie  abondent),  que  de  vous  donner  les 
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moyens  de  les  découvrir.  Il  est  rare  que  les  caractères  invisibles, 
ne  deviennent  pas  apparents  par  suite  des  épreuves  suivantes  : 
on  commence  d'abord  par  chauffer  le  papier  ;  si  rien  ne  se  mani- 
feste, on  le  plonge  dans  une  dissolution  de  prussiate  jaune  de 
potasse,  ou  d'hydrosulfate  d'ammoniaque,  ou  bien  encore  dans 
de  la  teinture  de  noix  de  galle:  ces  trois  réactifs  donnent  lieu 
à  des  dépôts  colorés,  lorsqu'ils  sont  mis  en  contact  avec  presque 
toutes  les  dissolutions  métalliques.  La  teinture  d'iode  fera  repa- 
raître les  caractères  qui  auront  été  tracés  avec  de  l'amidon  sur 
du  papier  collé  à  la  gélatine.  Quelquefois  on  emploie  deux  encres, 
l'une  ordinaire,  l'autre  faite  avec  de  l'encre  de  Chine,  c'est-à-dire 
avec  du  charbon  ;  l'ensemble  de  l'écriture  présente  ainsi  un  sens 
indifférent.  Mais  fait-on  disparaître,  à  l'aide  du  chlore,  l'encre  or- 
dinaire, le  sens  change  ;  il  faut  donc  ajouter  à  la  série  des  épreuves 
l'emploi  d'une  dissolution  de  chlore,  pour  s'assurer  si  l'écriture 
est  faite  avec  une  encre  d'une  seule  espèce.  Enfin,  l'on  peut  tracer 
des  caractères  invisibles  avec  dés  matières  collantes,  qui  saupou- 
drées avec  des  poudres  colorées,  produisent  une  écriture  visible. 
Cette  épreuve  ne  doit  pas  être  oubliée. 

En  définitive,  il  y  a  deux  classes  d'encres  sympathiques  :  la  pre- 
mière comprend  celles  qui  servent  à  tracer  des  caractères  invisi- 
bles que  la  chaleur  ou  certains  réactifs  font  apparaître  ;  dans  la 
seconde  on  trouve  les  encres  collantes. 

En  voilà  assez  de  cette  digression. 

Nous  avons  vu  que  si  l'eau  décompose  incontestablement  quel- 
ques chlorures,  il  n'est  pas  également  sûr  qu'elle  agisse  de  la 
même  manière  sur  la  plus  grande  partie  d'entre  eux  ;  dans  tous  les 
cas,  nous  ne  pouvons  pas  douter  de  sa  combinaison  directe,  et 
par  conséquent  de  l'existence  des  chlorures  hydratés.  Il  serait 
difficile  d'établir,  sous  un  point  de  vue  général,  l'action  des  corps 
composés  sur  les  chlorures,  car  elle  est  trop  variable  ;  d'ailleurs, 
beaucoup  de  leurs  réactions  sont  communes  aux  sels  proprement 
dits,  et  nous  les  rencontrerons  en  parlant  de  ces  composés.  Je  ter- 
minerai donc  ce  que  je  m'étais  proposé  de  vous  dire  sur  les  chlo- 
rures en  vous  indiquant  les  procédés  les  plus  suivis  pour  leur  pré- 
paration. 

Ce  que  nous  venons  d'apprendre  à  leur  égard,  et  ce  que  nous 
savons  sur  les  oxydes,  nous  permet  de  deviner  que  l'on  pourra 
obtenir  des  chlorures  par  l'action  directe  du  chlore  sur  les  mé- 
taux ou  sur  les  oxydes,  ou  bien  encore  par  l'action  directe  des 
métaux  sur  les  chlorures.  Souvenons-nous  que  presque  tous  les 
oxydes  peuvent  être  transformés  en  chlorures  par  l'action  de  l'acide 
chlorhydrique  ;  que  plusieurs  métaux  s'emparent  du  chlore  de 
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cet  acide,  et  font  dégager  son  hydrogène;  ajoutons  que  l'acide 
chlorhydrique  décompose  presque  tous  les  sulfures  en  produisant 
un  chlorure  et  de  l'hydrogène  sulfuré,  et  nous  saurons  ainsi  com- 
bien sont  nombreux  les  procédés  par  lesquels  on  peut  préparer 
les  chlorures. Vous  trouverez  dans  le  tableau  suivant  la  série  des 
procédés  de  préparation  ,  avec  un  exemple  pour  chacun  d'eux. 

Procédés.  Exemples. 

lo  Chlore  et  méUui (  bichlomre  de  mercure  :  procédé  suivi  en  An- 
gleterre.) 

2o  Chlore  et  oxydes ( chlorure  de  zinc.  ) 

3o  Métaux  et  chlorures (  bichlorure  d'étain  préparé  en  faisant  agir 

Tétain  sur  le  bichlorure  de  mercure.  ) 

40  Acide  chlorhydrique  et  métaux. .  ( protocblorure  de  fer.) 

50  Id.  et  oxydes . .  (  chlorure  de  calcium.  ) 

6°  Id.  et  sulfures,  (protochlorure  d'antimoine.) 


Maintenant  que  nous  venons  d'étudier  les  oxydes,  les  sulfures 
et  les  chlorures  métalliques,  nous  croyons  avoir  terminé  l'histoire 
générale  des  métaux.  En  effet,  l'étude  de  l'action  du  soufre  impli- 
que celle  du  sélénium  :  d'un  autre  côté,  l'action  du  chlore  sur  les 
métaux  doit  avoir  beaucoup  d'analogie  avec  celle  du  brome,  de 
l'iode  et  du  fluor.  Il  nous  resterait,  il  est  vrai,  à  examiner  l'action 
du  phosphore,  de  l'arsenic  et  des  autres  métalloïdes,  mais  comme 
cette  action  n'offre  rien  d'important  dans  son  ensemble,  nous  nous 
réservons  de  faire  connaître  les  faits  les  plus  saillants  qui  s'y  rap- 
portent, lorsque  nous  en  serons  à  l'histoire  spéciale  des  métaux. 
Pour  le  moment,  occupons-nous  de  l'action  réciproque  des  corps 
binaires  que  nous  venons  d'étudier;  en  d'autres  termes,  livrons- 
nous  à  l'étude  des  sels.  Ce  que  nous  apprendrons  par  cet  examen 
complétera  tout  à  la  fois  l'histoire  générale  des  métaux  et  celle 
de  leurs  combinaisons  métalloïdiques. 

Les  anciens  chimistes  avaient  des  idées  fort  singulières  sur  la 
nature  des  sels  :  pour  eux  le  type  en  était  l'acide  sulfurique  ;  ils 
admettaient  que  les  sels  étaient  formés  d'eau  et  de  terre,  et  qu'ils 
devaient  avoir  une  densité  moyenne  entre  ces  deux  matières.  Ils 
comprenaient  dans  cette  classe  ce  que  nous  appelons  des  bases, 
des  acides,  des  chlorures,  et  même  des  véritables  sels,  dans  le  sens 
que  leur  donne  la  majorité  des  chimistes  d'aujourd'hui.  C'est  seu- 
lement vers  la  moitié  du  xviue  siècle  que  l'on  commence  à  avoir 
des  idées  bien  arrêtées  sur  la  nature  des  sels.  Rouelle,  en  effet, 
les  considérait  comme  étant  des  combinaiaoûs  de  deux  corps  bi- 
naires. Quant  aux  lois  de  leur  composition,  il  faut  descendre 
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vers  la  fin  du  même  siècle,  pour  trouver  celles  de  Wenzel  et  de 
Richter ,  lois  qui  ont  été  rectifiées  et  amplifiées  plus  tard  par  plu- 
sieurs chimistes,  à  la  tête  desquels  figure  Berzélius. 

Qu'entend-on  par  le  mot  sel  aujourd'hui  ?  je  vais  donner  les 
trois  définitions  qui  résument  les  différentes  idées  répandues 
parmi  les  chimistes  sur  la  constitution  de  ces  corps  : 

\  °  Un  sel  est  un  composé  formé  d'un  acide  et  d'une  base,  et 
dans  lequel  les  propriétés  de  cet  acide  et  de  cette  base  se  trouvent 
plus  ou  moins  neutralisées  ; 

2°  Un  sel  est  une  combinaison  de  deux  composés,  dont  l'un  joue 
le  rôle  d'élément  électro-négatif  ou  d'acide,  l'autre  celui  d'élément 
électro-positif  ou  de  base  ; 

3°  Un  sel  est  un  composé  formé  par  deux  parties,  Tune  métal- 
lique, l'autre  non-métallique,  pouvant  s'échanger  par  double  dé- 
composition. 

La  première  de  ces  définitions,  qui  date  du  temps  de  Lavoisier, 
est  insuffisante,  car  selon  l'esprit  de  son  auteur,  elle  ne  s'applique 
qu'aux  combinaisons  oxygénées  ;  d'ailleurs  lorsqu'elle  fut  énoncée 
pour  la  première  fois,  on  n'admettait  pas  encore  les  hydracides, 
et  la  constitution  des  nombreux  composés  qui  en  dérivent  n'était 
pas  encore  bien  connue. 

La  deuxième  définition  est  plus  large  et  comprend  plus  de  faits. 
Elle  ne  se  limite  pas  seulement  aux  combinaisons  oxygénées,  mais 
elle  atteint  les  combinaisons  sulfurées,  les  séléniées,  les  halogéni- 
ques  ;  elle  s'applique  même  à  ce  que  l'on  appelle  les  sels  doubles, 
et  représente  le  système  dualistique;  système  qui  aujourd'hui  ne 
répond  pas,  il  est  vrai,  à  tous  les  besoins  de  la  science,  mais  qui 
n'est  pas  encore  assez  défectueux  pour  être  complètement  rejeté  '. 

La  troisième  définition  est  encore  plus  large  que  la  précédente  ; 
elle  comprend  tout  ce  qui  peut  subir  un  double  échange,  c'est-à- 
dire  presque  toutes  les  combinaisons  de  la  chimie  minérale.  Ainsi 
les  acides,  les  oxydes,  les  sulfures,  les  chlorures  et  leurs  congé- 
nères, les  hydracides,  l'eau  et  les  sels  proprement  dits,  y  sont 
réunis  en  un  seul  faisceau.  D'après  cette  définition,  l'hydrogène 
dans  les  combinaisons  joue  le  rôle  d'un  métal  autant  que  d'un 
corps  non  métallique.  Ce  que  l'on  a  appelé  jusqu'à  présent  acide 
anhydre  n'est  plus  un  acide.  Les  sels  neutres  ne  diffèrent  des 
acides  basiques  que  parce  que  l'échange  chez  les  premiers  a  été 
complet,  et  non  pas  chez  les  derniers.  Cette  définition  des  sels 

1 .  Le  système  dualistique  a  été  développé  par  Berzelins.  D'après  ce  système ,  les 
composés  de  la  chimie  sont  tellement  constitués ,  qu'ils  peuvent  être  représentés 
par  deux  groupes  moléculaires  dont  l'un  joue  le  rôle  électro-négatif,  l'autre  le  rôle 
électro-positif. 
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résume  le  système  unitaire  proposé  par  M.  Gerhard t;  système 
qui  a  pour  lui  une  grande  uniformité  :  les  réactions  en  apparence 
les  plus  complexes  y  sont  expliquées,  souvent  d'une  manière  très- 
heureuse,  et  les  formules  y  sont  très-simples  et  très-courtes. 

Après  ce  tribut  d'éloges,  vous  allez  croire  que  j'adopte  cette 
dernière  définition  :  non,  Messieurs  ;  c'est  la  seconde  que  je  pré- 
fère, non  pas  parce  que  je  la  crois  la  meilleure,  mais  parce  que  je 
la  crois  la  plus  commode  pour  ceux  qui  commencent  l'étude  de  la 
chimie.  C'est  par  pure  convenance  d'enseignement  que  j'adopte  la 
définition  dualistique  des  sels,  et  je  n'entends  ni  blâmer,  ni  repous- 
ser la  définition  unitaire.  Bien  loin  de  là,  je  me  propose  au  con- 
traire, lorsque  l'occasion  se  présentera,  de  vous  faire  saisir  dans 
quelles  conjonctures  elle  a  droit  à  la  préférence. 

Tâchons  d'approfondir  expérimentalement  la  définition  que  nous 
venons  d'adopter.  Combinons  ensemble  deux  corps  oxygénés, 
soit  de  l'oxyde  de  sodium  et  de  l'acide  sulfurique.  Nous  voyons 
leurs  propriétés  individuelles  disparaître.  Plaçons  le  nouveau  pro- 
duit que  nous  appelons  sulfate  de  soude,  et  qui  se  trouve  dissous 
dans  l'eau ,  plaçons-le,  dis-je,  sur  le  passage  d'un  courant  élec- 
trique ;  et  pour  nous  apercevoir  de  ce  qui  se  passera  colorons-le 

•ftftV       -fTVXTrv     avec  **u    8*roP        violettes.  Vous 

j  1  1     ^  voyez  de  quelle  manière  est  disposée 

[11  l'expérience.  C'est  un  tube  en  U  qui 

1  1   I  ferme  un  circuit  vol taïque.  Le  fil  qui 

S        M   I  porte  le  signe  positif  +  (fig.  58  )  cor- 

^^Sp^"VI  respond  au  pôle  du  même  nom  d'une 

pile  en  activité  qu'on  ne  voit  pas  sur 
la  figure.  Le  fil  qui  porte  le  signe 
négatif  —  correspond  à  l'autre  pôle 
de  la  même  pile.  Par  cette  disposi- 
tion, il  est  clair  que  le  courant  élec- 
trique doit  traverser  le  liquide  qui 
est  dans  le  tube  en  U.  Nous  nous 
apercevons  déjà  que  le  sulfate  de 
Kg.  58.  soude  se  décompose,  car  dans  la 

branche  du  fil  positif,  le  liquide  d'abord  coloré  en  violet  est  devenu 
rouge,  et  dans  l'autre  branche  il  est  devenu  vert  ;  d'où  nous  devons 
conclure  que  par  suite  de  la  décomposition,  l'acide  s'est  transporté 
au  pôle  positif  et  la  base  au  pôle  négatif.  Si  en  nous  plaçant  dans 
des  circonstances  favorables  d'expérimentation,  nous  avions  opéré^ 
avec  tous  les  corps  compris  dans  la  définition  que  nous  avons  adop- 
tée, nous  aurions  encore  vu  s'effectuer  des  décompositions  dans  le 
même  sens  ;  les  deux  principes  immédiats  du  sel  auraient  pris 
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chacun  un  pôle  opposé.  Les  indications  des  réactifs  n'auraient  pas 
été  possibles  dans  tous  les  cas,  parce  que  tous  les  produits  de  la 
décomposition  n'auraient  pas  été  solubles,  ou  bien  ils  n'auraient 
pas  tous  agi  sur  les  matières  colorantes  végétales.  Ce  qu'il  importe 
d'établir  d'une  manière  générale,  c'est  que  toute  combinaison  sa- 
line (oxysel,  sulfosel,  chlorosel,  etc.,  etc.)  se  dédoublera  toujours 
sous  l'influence  d'un  courant  électrique  convenablement  appliqué, 
et  elle  se  dédoublera  de  telle  sorte  que  l'un  des  deux  principes 
constituants  se  trouvera  électro-négatif  relativement  à  l'autre. 

Ayant  fixé  nos  idées  sur  la  nature  des  sels,  passons  aux  lois  de 
leur  composition.  Bien  que  ce  que  nous  allons  dire  soit  d'une  ap- 
plication générale ,  nous  aurons  plus  spécialement  en  vue  les 
oxysels,  qui  sont  les  plus  communs  et  les  mieux  connus  :  c'est 
pourquoi,  avant  d'aller  plus  loin,  je  veux  rectifier  quelque  inexac- 
titude qu'un  simple  énoncé  aurait  pu  introduire  dans  votre 
esprit. 

Vous  savez  ce  que  l'on  entend  par  oxysel ,  et  même  par  sulfo- 
sel ;  je  vous  ai  dit  ailleurs,  que  si  dans  certains  sels  ordinaires  on 
remplace  l'oxygène  par  du  soufre,  l'on  a  un  sulfosel;  ainsi, 
enlève-t-on  à  l'arséniate  d'oxyde  de  potassium  tout  son  oxygène 
en  y  mettant  une  quantité  équivalente  de  soufre ,  on  obtient  du 
sulfo-arséniate  de  sulfure  de  potassium. 

KO,  AsOs  -  06  -+-  SB  =  KS,  As  S* 

On  conçoit  donc  la  dénomination  d'oxacide,  de  sulfacide, 
d'oxybase,  de  aulfobase.  Mais  de  cette  notion  il  ne  faut  pas  in- 
duire que  l'on  puisse  également  enlever  l'oxygène  et  le  soufre  à 
un  oxysel  ou  à  un  sulfosel,  et  les  remplacer  par  du  chlore,  pour 
avoir  un  chloro-sel.  Ces  composés  doivent  être  plutôt  considérés 
comme  des  chlorures  doubles,  l'un  desquels  joue  vis-à-vis  de 
l'autre  le  rôle  d'acide  ;  mais  une  fois  dissociés,  ils  ne  possèdent 
pas  ces  caractères  opposés  qui  servent  à  séparer  d'une  manière  si 
nette  les  oxacides  des  oxybases.  Il  est  inutile  de  vous  faire  obser- 
ver que  lorsque  je  parle  des  chlorosels,  j'entends  parler  aussi  de 
leurs  congénères.  Quant  aux  chorures  simples,  ils  ne  sont  pas  des 
sels  d'après  notre  définition  ;  cependant  lorsqu'ils  sont  dissous 
dans  l'eau  ils  se  prêtent  aux  métamorphoses  d'après  les  mêmes 
lois  que  les  sels  proprement  dits  :  aussi  leur  appliquerons-nous 
toutes  les  généralités  que  nous  allons  donner  sur  les  combinaisons 
salines.  Néanmoins,  pour  ne  pas  confondre  les  chlorures  et  leurs 
congénères  avec  les  véritables  sels,  on  donnera  aux  premiers  le 
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nom  de  sels  haloides,  et  aux  dernière  le  nom  de  sels  amphides. 
Gela  dit,  abordons  notre  sujet. 

Dès  longtemps  vous  savez,  Messieurs,  que  les  combinaisons  ne 
se  font  pas  au  hasard  :  4  00  parties  d'acide  sulfurique  anhydre  ne 
pourront  être  neutralisées  que  par  78  d'oxyde  de  sodium,  ou  par 
490  d'oxyde  de  barium,  ou  par  278  d'oxyde  de  plomb.  Biais  cette 
manière  d'exprimer  un  fait  général  serait  tout  à  fait  empyrique, 
si  l'on  ne  démêlait  pas  quelque  rapport  constant  entre  les  quan- 
tités des  matières  employées.  Il  était  réservé  à  Berzelius  de  faire 
cette  découverte,  en  comparant  l'oxygène  des  bases  avec  celui  des 
acides.  Il  trouva  que  dans  les  sulfates,  par  exemple,  l'oxygène  de 
l'acide  sulfurique  étant  4 ,  celui  delà  base  est  égal  à  f;  ou  en  d'autres 
termes,  celui-ci  étant  4 ,  celui  de  l'acide  est  3.  En  examinant  d'au- 
tres sels  de  la  même  espèce,  mais  de  genres  différents,  il  trouva 
encore  un  rapport  constant  pour  chaque  acide.  Vous  n'avez  qu'à 
jeter  les  yeux  sur  ce  tableau,  pour  voir  d'un  coup  d'oeil  ce  fait 
général. 

Tableau  du  rapport  entre  l'oxygène  de  la  base  et  l'oxygène 
de  l'acide  dans  les  sels  les  plus  communs. 

••1-2    nonr  l«s         I  Carbonate» 
..  1  .  x    ponr  les....  j  guMteg 

/  Sulfates 

::  I  :3    pour  les.. ..  J  Çbromates 

j  Borates 
\  Ox  al  a  tes 

!  Azotates 
Chlorates 
Métaphosphates 
::  i  :  7    pour  les....    Percbiorates 

::  i  :  2 ^ pour  les....    Pyrophosphates. 
::  1  :  l^pour  les....    Phosphates 

Ce  tableau,  quoique  incomplet,  vous  met  à  même  néanmoins  de 
saisir  la  loi  que  je  vais  vous  énoncer  dans  les  termes  suivants  : 

Dans  tes  sels,  il  existe  un  rapport  simple  et  constant  entre 
r oxygène  de  la  base  et  celui  de  V acide.  Ou ,  ce  qui  revient  au 
même  :  les  quantités  pondérales  des  diverses  bases  qui  forment 
des  sels  neutres  avec  un  même  poids  d'un  acide,  renferment 
exactement  la  même  quantité  d'oxygène. 

De  cette  loi,  découle  nécessairement  la  conséquence  que  les 
bases  pouvant  neutraliser  un  certain  poids  d'un  acide,  neu- 
traliseront un  poids  proportionnel  de  tous  les  autres  acides, 
et  réciproquement. 

Supposons  4  bases ,  potasse,  chaux,  baryte,  strontiane,  et  un 
seul  acide  qui  sera  l'acide  sulfurique  :  pour  plus  de  simplicité, 
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supposons  que  tous  ces  corps  soient  anhydres.  L'expérience  nous 
démontre  que  pour  salifier  500  parties  d'acide,  ii  nous  faut 

589,30  parties  de  potasse, , 
350        id.      de  chaux , 
958        id.       de  baryte , 
648        id.      de  strontiane. 

On  peut  donc  être  sûr  que  ces  quantités  différentes  de  bases  satu- 
reront 675  parties  d'acide  azotique,  $75  d'acide  carbonique, 
400  d'acide  sulfureux,  450  d'acide  oxalique,  etc.,  etc.,  car  ces 
nombres  sont  proportionnels  à  500  d'acide  sulfurique.  Ce  qui  est 
vrai  pour  les  bases  relativement  aux  acides,  est  également  vrai 
pour  les  acides  relativement  aux  bases. 

Quand  on  est  pénétré  de  l'esprit  de  ces  lois,  on-  sait  ce  que  l'on 
entend  par  capacité  de  saturation  d'un  acide.  On  exprime  la 
capacité  de  saturation  d'un  acide  par  un  chiffre  qui  représente  la 
quantité  pondérale  d'oxygène  contenue  dans  la  portion  de  base 
qui  salifie  400  parties  d'un  acide  considéré  anhydre.  Voulez-vous 
salifier,  ou  en  d'autres  termes  voulez-vous  saturer  1 00  grammes 
d'acide  sulfurique  absolu1?  prenez  une  quantité  d'une  base  quel- 
conque qui  contienne  20  d'oxygène,  puisque  20  représente  la  capa- 
cité de  saturation  de  cet  acide.  Mais  pourquoi  20?  parce  que  400 
parties  d'acide  sulfurique  en  renferment  60  d'oxygène  ;  quantité 
qui,  suivant  la  loi  énoncée,  doit  être  3  fois  plus  grande  que  celle 
de  l'oxygène  contenu  dans  la  base  qui  sert  à  saturer. 

Ainsi,  la  capacité  de  saturation  de  l'acide  sulfurique  absolu  étant 
représentée  par  20,  celle  de  l'acide  azotique  absolu  est  représen- 
tée par  14,8,  celle  de  l'acide  carbonique  par  36,36,  etc.,  etc. 

Il  est  inutile  que  j'insiste  sur  les  avantages  que  l'on  peut  tirer 
de  l'application  de  ces  principes  :  il  suffit  de  dire  que  dans  les 
laboratoires  et  dans  les  ateliers  d'arts  chimiques,  on  a  besoin  à 
chaque  instant  d'avoir  recours  à  la  capacité  de  saturation  des 
acides.  Toutefois,  il  y  a  une  circonstance  qui  pourrait  jeter  de 
l'incertitude  dans  l'esprit  de  celui  qui  voudrait  appliquer  ces  prin- 
cipes. On  admet  que  la  capacité  de  saturation  de  l'acide  phospho- 

1 .  En  chimie ,  Ton  applique  le  mot  absolu  aux  corps  que  Ton  considère  comme 
étant  dégagés  de  tonte  association.  Pour  les  bases,  les  acides  et  les  sels  il  signifie 
ordinairement  anhydre.  Ainsi  100  p.  d'acide  sulfurique  ordinaire  (SO\HO),  ren- 
ferment 81,79  d'acide  sulfurique  absolu  (SOJ  ).  Autre  exemple.  L'on  a  une  dissolu- 
tion de  chlorure  double  de  platine  et  de  sodinm  :  si  Ton  demande  à  connaître  la 
quantité  de  chloruré  de  platine  absolu  que  la  dissolution  contient ,  c'est  comme  si 
Ton  demandait  à  connaître  la  quantité  de  ce  chlorure ,  abstraction  faite  de  l'antre 
avec  leqnel  il  est  combiné. 

I.  19 
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rique^st  «==  22,49  :  ayant  400  livres  de  cet  acide  absolu  à  saturer, 
je  les  mets  en  contact  avec  une  quantité  de  soude  qui  contiendra 
précisément  22,42  livres  d'oxygène  :  l'opération  terminée,  je 
m'aperçois  que  mon  phosphate  de  soude  a  une  réaction  très-alca- 
line. Je  trouve  également  qu'après  avoir  saturé,  d'après  les  mêmes 
règles,  une  certaine  quantité  d'acide  sulfurique.  au  moyen  d'oxyde 
de  cuivre,  je  trouve,  dis-je,  que  le  sulfate  de  cuivre  a  une  réaction 
acide  :  je  me  demande  alors  si  je  me  suis  trompé  ;  si,  dans  un  cas, 
j'ai  mis  trop  de  soude,  et  dans  l'autre  trop  peu  d'oxyde  de  cuivre. 
Pour  prévenir  ces  incertitudes ,  demandons-nous  ce  que  l'on  doit 
entendre  par  les  mots  acidité,  alcalinité,  neutralité. 

On  sait  que  le  caractère  distinctif  des  acides,  autant  qu'ils  sont 
solubles,  est  celui  de  rougir  la  teinture  de  tournesol  et  le  sirop  de 
violettes  ;  l'on  sait  également  que  le  caractère  distinctif  des  alcalis 
est  celui  de  ramener  au  bleu  la  teinture  de  tournesol  préalable- 
ment rougie  par  un  acide,  de  verdir  le  sirop  de  violettes,  et  de 
bleuir  la  matière  colorante  du  bois  de  Campèche  (hématine).D'un 
autre  côté,  l'expérience  démontre  que  lorsqu'on  combine,  dans 
certaines  proportions  déterminées,  des  acides  énergiques  à  des 
J)ases  énergiques,  on  forme  ainsi  des  sels  que  l'on  appelle  neutres, 
par  cola  seul  que  leurs  dissolutions  n'ont  plus  aucune  action  sur 
les  teintures  végétales  colorées.  Mais  l'expérience  fait  voir  aussi  que 
lorsqu'on  suivant  les  mêmes  règles  que  pour  la  formation  des  sels 
neutres,  Ton  combine  des  acides  faibles  avec  des  bases  puissantes 
et  vice  versa,  on  obtient  des  sels  qui  ne  »ont  pas  dépourvus  de 
réaction.  Ainsi,  par  exemple,  l'acide  sulfurique  et  la  potasse  don- 
nent un  sel  neutre;  le  même  acide  et  l'oxyde  de  cuivre  donnent 
un  sel  à  réaction  acide,  la  soude  et  l'acide  phosphorique  produi- 
sent un  sel  à  réaction  alcaline.  Pour  mettre  d'accord  ces  faits,  il 
faut  savoir  en  quoi  consiste  la  réaction  que  présentent  les  réactifs 
végétaux  colorés.  Je  vous  en  ai  déjà  dit  quelques  mots  ailleurs, 
mais  aujourd'hui  je  veux  en  dire  davantage ,  et  pour  simplifier, 
nous  considérerons  le  tournesol.  Si  Ton  fait  abstraction  des  ma- 
tières étrangères  qui  l'accompagnent,  le  tournesol  du  commerce 
est  un  sel  dont  l'acide,  quoique  rouge  à  l'état  libre,  donne  néan- 
moins des  sels  bleus.  Appelons  litmate  de  chaux  le  tournesol, 
puisque  son  acide  porte  le  nom  d1 acide  litmique,  et  voyons  ce  qui 
arrivera  lorsqu'un  acide  sera  mis  eu  contact  avec  ce  sel  :  il  arrivera 
que  l'acide  litmique  sera  mis  en  liberté,  et  comme  il  est  rouge,  la 
masse  prendra  cette  couleur  :  c'est  tout  simplement  un  acide  qui 
en  chasse  un  autre  moins  fort  que  lui.  Si  on  mettait  une  base 
soluble  en  contact  avec  l'acide  litmique  (tourne-sol  rougi),  l'a- 
cide libre  se  combinerait  avec  la  base  et  reproduirait  un  sel  bleu. 
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Quand  un  sel  neutre,  le  sulfate  de  potasse,  par  exemple,  sera  mis 
en  contact  avec  du  litmate  de  chaux  (tournesol ordinaire),  rien 
ne  doit  se  passer  d'appréciable;  car  même  en  admettant  qu'il 
y  ait  un  échange  entre  les  éléments  de  ces  deux  sels,  la  couleur 
n'en  sera  pas  altérée,  vu  que  le  litmate  de  potasse  est  aussi  bleu 
que  celui  de  chaux  :  pareillement,  le  sulfate  de  potasse  ne  produira 
aucun  changement  dans  le  tournesol  rougi,  c'est-à-dire  dans  l'acide 
litmique,  car  celui-ci  étant  un  acide  faible,  il  ne  peut  pas  enlever 
la  potasse  à  l'acide  sulfurique.  Mais  supposez  qu'un  acide  végétal 
coloré,  pouvant  agir  à  la  manière  de  l'acide  litmique,  fût  plus  puis- 
sant que  l'acide  sulfurique,  il  est  évident  que  le  sulfate  de  potasse, 
loin  d'être  neutre  vis-à-vis  de  ce  nouveau  réactif,  aurait  la  réac- 
tion alcaline.  Vous  voyez  donc,  Messieurs,  que  la  neutralité  n'est 
point  une  propriété  absolue  :  cela  est  si  vrai  que  l'on  trouve  des 
corps  qui,  suivant  les  circonstances,  donnent  des  réactions  oppo- 
sées. Ainsi,  l'acide  borique  rougit  le  tournesol  et  bleuit  l'hématine. 
Il  se  comporte  donc  avec  le  premier  comme  un  acide,  avec  le 
second  comme  une  base. 

Arrivons  aux  sels  qui  exercent  une  action  sur  les  réactifs  végé- 
taux colorés.  Rappelons  d'abord  que  les  sels  à  réaction  acide  ren- 
ferment toujours  des  bases  faibles,  et  qu'au  contraire,  ce  sont  des 
acides  faibles  que  renferment  les  sels  à  réaction  alcaline.  Remar- 
quons, en  outre,  que  les  premiers  ont  une  tendance  à  passer  à  l'état 
de  sels  avec  excès  de  base,  tandis  que  les  derniers  passent  aisé- 
ment à  l'état  de  sels  avec  excès  d'acide.  Cela  posé,  qu'arrivera-t-il 
lorsqu'un  sel  à  réaction  acide,  le  sulfate  de  cuivre,  par  exemple, 
sera  mis  en  contact  avec  du  litmate  de  chaux  (tournesol)?  Une 
portion  de  l'acide  sulfurique,  faiblement  retenue  par  l'oxyde  de 
cuivre,  s'emparera  d'une  base  forte  telle  que  la  chaux,  retenue 
faiblement  elle-même  par  l'acide  litmique  ;  il  se  formera  alors,  d'une 
part,  du  sulfate  de  chaux  ;  de  l'autre  part,  du  sous-sulfate  de  cuivre  ; 
tandis  que  la  portion  d'acide  litmique,  devenue  libre,  communi- 
quera la  couleur  rouge  à  la  masse.  Si  un  sel  à  réaction  alcaline,  tel 
que  le  borate  de  potasse,  est  mis  en  contact  avec  de  l'acide  litmique 
(tournesol  rougi),  la  base  puissante,  se  combinera  en  partie  avec 
lui  ;  parce  qu'elle  est  faiblement  retenue  par  son  acide,  et  il  se  for- 
mera un  sur-sel  et  du  litmate  de  potasse  qui  rendra  la  masse  bleue. 
Si  dans  le  premier  cas,  la  chaux  avait  été  une  base  moins  forte  que 
l'oxyde  de  cuivre,  et  si,  dans  le  second  cas,  l'acide  litmique  avait  été 
beaucoup  plus  faible  que  l'acide  borique,  il  n'y  aurait  eu  aucune 
réaction  :  les  sels  actuellement  actifs  seraient  devenus  neutres. 

Il  résulté  de  tout  ceci  que  les  réactifs  colorés  ne  donnent  lieu 
qu'à  des  phénomènes  de  relation;  que  X acidité^  V alcalinité  et  la 
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neutralité*  n'étant  que  des  qualités  accidentelles,  ne  peuvent  pas 
servir  à  déterminer  la  véritable  saturation  des  acides.  Sans  doute, 
dans  quelques  cas,  leur  usage  est  fort  utile,  surtout  lorsqu'il  s'agit 
de  combiner  des  acides  puissants  avec  des  bases  puissantes  ;  mais 
autrement,  la  saturation  des  acides,  ou  si  l'on  veut  la  neutralité 
chimique  des  sels,  se  rattache  tout  simplement  aux  lois  qui  régissent 
les  combinaisons  ordinaires.  Les  chimistes  sont  convenus  d'appeler 
neutre  tout  sulfate,  tout  azotate,  tout  carbonate,  etc.,  etc.,  où  le 
rapport  de  l'oxygène  dé  la  base  à  celui  de  l'acide  sera  : 

::  4 :3,  ::  \  :  5,  ::  \  :2; 

lorsque  les  composés  rempliront  cette  condition,  leur  acide  et  leur 
base  seront  chimiquement  saturés,  peu  importe  la  réaction  à  la- 
quelle ils  donneront  lieu  par  leur  contact  avec  tel  ou  tel  réactif. 

Il  nous  sera  facile  maintenant  de  nous  rendre  compte  de  ce  que 
l'on  entend  par  sel  acide  et  par  sel  basique. 

Il  va  sans  dire  que  ces  sortes  de  sels,  quelle  que  soit  l'énergie  chi- 
mique de  leurs  principes  immédiats,  doivent  exercer  une  action 
sur  les  matières  colorantes  végétales  ;  mais  nous  devons  faire  abs- 
traction de  cette  particularité,  et  nous  occuper  seulement  de  leur 
constitution.  Pour  faciliter  l'examen  auquel  nous  allons  nous  livrer, 
considérons  le  bisulfate  de  potasse,  comme  le  type  des  sels  acides. 
Si  l'on  se  rapporte  au  procédé  de  sa  préparation,  il  est  tout  natu- 
rel de  le  considérer  comme  une  combinaison  de  sulfate  neutre  de 
potasse  et  d'acide  sulfurique  ordinaire.  Pour  le  préparer  on  chauffe 
convenablement  un  mélange  de  ces  deux  substances,  et  le  résidu 
repris  par  l'eau  donne  par  évaporation  des  prismes  incolores, 
dont  la  formule  empyrique  est  S*KH08,  formule  qui  peut  être 
décomposée  en  celle-ci:  KO, S05-fHO,SO*.  En  étudiant  cer- 
taines réactions  de  l'acide  sulfurique,  nous  parviendrons  à  rappro- 
cher cet  acide  d'un  sel  métallique.  Comparons-le  à  un  sel  connu  ; 
soit  du  sulfate  de  cuivre.  Voici  deux  verres  contenant ,  l'un  une 
dissolution  aqueuse  de  ce  dernier  sel,  l'autre  de  l'acide  sulfurique 
étendu  d'eau.  Je  plonge  dans  chaque  liquide  une  lame  de  zinc  : 
celle  qui  est  en  contact  avec  le  sulfate  de  cuivre  se  recouvre- de 
cuivre,  celle  qui  est  en  contact  avec  l'acide  sulfurique  donne  lieu 
à  un  dégagement  de  gaz  hydrogène;  si  l'on  attendait  que  toute 
action  fût  terminée ,  on  ne  trouverait  plus  dans  les  deux  disso- 
lutions que  du  sulfate  de  zinc.  Exprimons  ces  deux  faits  par  des 
formules  que  nous  trouverons  pour  ainsi  dire  parallèles. 

H  0,SO*  +  Zn  =  ZnO,S05  +  H 
Cu  0,  SO*  +  Zn  ==  Zn  0,  SO»  +  Cu 


DIXIÈME    LEÇON.  329 

Si  Ton  Osait  considérer  l'hydrogène  comme  cloué  de  nature  mé- 
tallique, bien  que  gazeux,  on  dirait  que  dans  les  deux  cas  un  mé- 
tal en  a  chassé  un  autre. 

Cherchons  une  autre  analogie.  Voici  encore  deux  dissolutions 
semblables  aux  précédentes.  Je  verse  dans  chacune  d'elles  une 
quantité  convenable  de  potasse;  dans  Tune,  je  vois  se  former  un 
précipité  bleu  qu'une  légère  chaleur  noircit  :  c'est  de  l'oxyde  de 
cuivre;  dans  l'autre  je  n'observe  aucun  changement;  mais  si  j'é- 
vapore les  deux  liquides  ils  fournissent  également  du  sulfate  de  po- 
tasse. Or,  si  je  compare  ce  sel  au  sulfate  de  cuivre  et  à  l'acide  sul- 
furique,  je  trouve  qu'il  ne  diffère  du  premier  que  parce  qu'il  con- 
tient de  la  potasse,  au  lieu  d'oxyde  de  cuivre,  et  du  dernier  parce 
qu'il  contient  de  la  potasse  au  lieu  d'eau.  L'oxyde  de  cuivre  je  l'ai 
vu  se  séparer,  parce  qu'il  est  insoluble  ;  rien  ne  m'a  indiqué  la 
séparation  de  l'eau,  parce  qu'elle  s'est  mêlée  avec  la  portion  qui 
servait  de  dissolvant.  Si  l'on  exprime  tous  ces  faits  par  des  for- 
mules, on  trouvera  encore  qu'elles  sont  semblables. 

H  0, SOa  +  K0  =  K0, SO* -h  H  0 
CuO,  SO*  +  K0=~  KO,  SO*  +  CuO 

En  considérant  l'eau  comme  une  base,  on  dirait  que  ces  deux 
phénomènes  se  résument  en  un  seul  :  c'est  une  base  qui  en  chasse 
une  autre. 

Ce  n'est  pas  tout.  Lorsqu'on  ajoute  du  sulfate  de  potasse  à  du 
sulfate  de  cuivre,  on  obtient  un  composé  défini  formé  par  les  deux 
sels.  Or,  je  viens  de  vous  dire  que  l'on  peut  combiner  directement 
de  l'acide  sulfurique  à  du  sulfate  de  potasse,  et  obtenir  un  com- 
posé dé6ni  formé  par  ces  deux  substances.  Par  deux  procédés 
semblables,  je  puis  donc  obtenir  deux  produits  dont  la  composition 
est  représentée  par  deux  formules  analogues  : 

K0,S0l  +  H  0,S0* 
K0S0l  +  Cu0,S05 

Si  tous  ces  rapprochements  autorisent  à  considérer  l'eau  comme 
un  corps  fonctionnant,  dans  ces  circonstances,  à  la  manière  d'un 
oxyde,  il  n'y  a  pas  de  raison  pour  ne  pas  considérer  l'acide  sulfu- 
rique ordinaire  comme  un  sel.  Remarquez  bien,  Messieurs,  que 
de  même  que  vous  ne  pourrez  enlever  au  sulfate  de  cuivre  sa  base, 
qu'en  en  mettant  une  autre  à  sa  place,  de  même  vous  ne  pourrez 
enlever  à  l'acide  sulfurique  ordinaire  son  eau,  qu'en  la  remplaçant 
par  un  oxyde.  Si  l'on  considère  l'acide  sulfurique,  et  par  exten- 
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sion  tous  les  acides  hydratés  comme  autant  de  sels,  il  sera  per- 
mis de  considérer  les  sels  acides  comme  des  sels  doubles  du  même 
genre.  C'est  ainsi  que  la  plus  grande  partie  des  chimistes  dua- 
listes envisagent  la  constitution  de  ces  corps.  Autrefois,  on  les 
regardait  tout  simplement  comme  des  combinaisons  dune  molé- 
cule basique  avec  deux  molécules  acides.  Envisagés  comme  des 
doubles  sels,  leur  action  sur  les  réactifs  colorés  ne  constitue  plus 
un  caractère  absolu,  et  elle  a  la  même  valeur  qu'on  lui  attribue 
pour  les  sels  neutres  proprement  dits. 

On  trouve  des  sels  qui  ne  se  combinent  avec  d'autres  sels 
du  même  genre,  que  d'une  manière  transitoire  et  éphémère.  Leurs 
acides  ne  forment  qu'une  seule  série  de  sels,  ou  en  d'autres  termes 
ils  atteignent  immédiatement  la  saturation ,  tout  au  contraire  de 
certains  autres  acides  qui  avant  d'être  complètement  saturés  pré- 
sentent des  états  intermédiaires,  stables  et  bien  définis,  et  donnent 
par  conséquent  plusieurs  séries  de  sels.  Un  exemple  va  vous  faire 
mieux  saisir  ces  différences  :  Si  j'ajoute  un  peu  de  soude  à  de  l'a- 
cide azotique,  et  si  je  fais  évaporer  le  mélange,  j'obtiens  de  l'azo- 
tate de  soude  ;  l'excès  d'acide  s'en  va  avec  l'eau.  En  ajoutant  au  sel 
obtenu  une  nouvelle  quantité  de  soude  égale  à  celle  qu'il  contient 
déjà,  je  n'obtiendrai  pas  pour  cela  une  nouvelle  combinaison  ;  le 
sel  et  la  soude  resteront  mêlés  et  ne  se  combineront  pas.  Si  je  ré- 
pétais cette  même  expérience  avec  de  l'acide  sulfurique,  j'aurais 
d'abord  un  sel  (le  bisulfate  de  soude  )  qui  enrichi  d'autant  de  base 
qu'il  renferme,  se  transformerait  en  un  autre  sel  (le  sulfate  de 
soude  ordinaire  ).  Lorsqu'on  renverse  l'expérience,  en  opérant  avec 
de  l'acide  phosphorique  ;  c'est-à-dire  si  l'on  verse  un  peu  d'acide 
sur  beaucoup  de  soude,  et  si  l'on  fait  évaporer  on  obtient  un  sel 
fort  bien  cristallisé;  celui-ci  pourra  se  combiner  avec  autant 
d'acide  qu'il  en  contient  déjà ,  et  donner  ainsi  un  second  sel  à 
formes  régulières,  lequel  à  son  tour  se  transformera  en  un  troi- 
sième, s'il  se  combine  encore  avec  une  nouvelle  proportion 
d'acide.  Ainsi,  l'acide  azotique  ne  produit  qu'un  sel  ;  l'acide  sul- 
furique en  produit  deux,  et  l'acide  phosphorique  trois  ;  et  pareil- 
lement on  ne  connaît  pas  d'azotates  acides  ou  d'azotates  à  plu- 
sieurs bases,  tandis  que  c'est  le  contraire  pour  les  sulfates  et  les 
phosphates.  Ces  différences  ont  fait  penser  aux  chimistes  qu'il 
y  avait  des  acides  dont  la  neutralité  était  atteinte  par  une  seule 
molécule  de  base,  d'autres  acides  par  deux,  d'autres  par  trois.  De 
là,  on  a  conclu  à  l'existence  des  acides  poly atomiques.  Dans  tous 
les  cas,  la  neutralité,  telle  que  les  chimistes  l'entendent,  n'est 
qu'un  remplacement  de  l'eau  par  un  oxyde  basique.  En  effet, 
l'acide  phosphorique,  par  exemple,  ne  diffère  du  phosphate  neutre 
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de  soude  que  par  bi  nature  de  l'oxyde.  Dans  le  premier  cas,  il  con- 
tient de  l'oxyde  d'hydrogène  (eau)  ;  dans  le  second  cas,  il  con- 
tient de  l'oxyde  de  sodium. 

(H  0)*,  Ph  0*  —  Acide  phosphorique 
(NaO)*,  Ph  0* = Phosphate  de  soude  neutre 

On  voit  pour  quelle  raison  les  acides  munoatomiques  ne  donnent 
qu'une  série  de  sels,  tandis  que  les  acides  polyatomiques  en 
donnent  2  ou  3.  Les  premiers  renferment  une  seule  molécule  d'eau 
basique,  qu'ils  ne  peuvent  changer  que  par  entier;  les  deux  autres, 
en  contiennent  plusieurs,  qu'ils  peuvent  changer  complètement 
ou  en  partie,  contre  des  bases  même  de  nature  différente. 

Voyez  le  tableau  suivant  où  A  exprime  acide  anhydre  et  M 
exprime  métal. 


Nature  générique  de  l'acide,  C4^^{£*érU|Ue 


Formules  génériques  de 

différentes   espèces  des 

sels  provenant  du  médie 

acide. 


1»  Acide  monoatomigue, 


A,     HO. 


2o  Acide  biatomiqne A',  2  H  0. 


A, 


MO 

HO 
MO 
%  MO 


3°  Acide triatomique A",  3H0..^ 


•  •  »-♦  • .  • 


A', 

A'     f     M0 
A>    \     MO 

A"    i     ïï0 
A  »  (     MO 

A",     3  MO 

A  »  )     HO 
i     MO 
A",        M'O 
I     M"0 
HO 
"    »     MO 
M'O 


En  résumé,  si  l'on  considère  les  acides  comme  des  sels  à  base 
d'eau,  il  n'y  a  que  des  sels  neutres,  car  ceux  que  l'on  appelle 
acides  ne  sont  que  des  doubles  sels  appartenant  au  même  genre 
ou  bien  des  sels  polyatomiques  renfermant  encore  de  l'eau  ba- 
sique '.  Arrivons  aux  sels  basiques  ou  sous-sels. 

Lorsqu'on  verse  sur  la  dissolution  de  certains  sels  une  quantité 
d'alcali  suffisante  pour  expulser  complètement  la  base,  il  se  forme 
des  sous-sels  ou  sels  basiques  que  les  chimistes  dualistes  con- 
sidèrent comme  des  combinaisons  d'un  acide  avec  plusieurs  mo- 

1.  Il  faut  se  rappeler  que  dans  les  sels,  les  acides  coustituent  le  genre,  et  que  les 
bases  constituent  l'espèce. 
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lécules  de  base.  Il  est  évident  que  lorsque  ces  composés  sont  so- 
lubles,  ils  doivent  agir  sur  les  teintures  végétales,  à  la  manière 
des  alcalis.  Pour  nous  faire  une  idée  de  la  constitution  probable 
de  ces  corps,  nous  suivrons  la  même  marche  que  nous  avons  sui- 
vie pour  discuter  la  nature  des  sels  acides. 

La  plupart  des  acides  normaux  (sels  à  base  d'eau)  peuvent 
dans  certaines  circonstances  s* approprier  de  nouvelles  molécules 
d'eau,  et  former  des  combinaisons  définies.  Ainsi,  l'acide  sulfu- 
rique  HO,  SO*  peut  en  prendre  une  (HO,  SO*  +  aq)  ;  l'acide  azo- 
tique HO,  Az  O-  trois    (HO,  Az  0*  +  3  aq)  ;    l'acide  acétique 
HO,  C4H505  deux  (HO,  C4H*0*+2aq).  L'eau  que  les  acides 
prennent  en  sus  de  celle  qui  est  nécessaire  à  leur  existence  est 
appelée  eau  d'hydratation  ;  elle  a  pour  caractère  distinctif  de  se 
laisser  expulser  soit  par  la  chaleur,  soit  par  tout  autre  moyen , 
sans  compromettre  l'individualité  de  l'acide  ;  elle  diffère  en  cela 
de  l'eau  de  constitution  que  rien  ne  peut  enlever,  si  ce  n'est 
une  base.  Le  double  rôle  de  l'eau  dans  les  acides  est  actuelle- 
ment accepté  par  tous  les  chimistes,  et  ceux  qui  envisagent  les 
acides  comme  des  sels  à  base  d'eau ,  ne  considèrent  pas  les  sels 
hydratés  comme  des  sels  basiques.  Par  un  exemple  j'arriverai  plus 
tôt  à  mon  but.  Lorsque  j'ajoute  deux  équivalent  s  d'eau  à  un  équiva- 
lent d'acide  acétique,  j'obtiens  un  corps  qu'on  s'accorde  à  considé- 
rer comme  un  hydrate.  Pour  les  uns,  ce  sera  de  l'acide  acétique 
anhydre,  plus  trois  molécules  d'eau  (  (HO)5  C4  H*05  )  ;  pour  les 
autres  ce  sera  de  l'acétate  d'oxyde  d'hydrogène,  plus  de  l'eau 
(  HO,  G4  H8  0*  +  2  aq  ).  Mais  pourquoi  considère-t-on  comme  un 
sel  basique  cette  substance  (sous-acétate  de  plomb)  que  l'on  ob- 
tient en  ajoutant  directement  2  molécules  d'oxyde  de  plomb  à  une 
molécule  d'acétate  de  plomb  neutre  (  (PbO)\  C4H»05  )?  Si  l'eau 
joue  le  même  rôle  que  les  oxydes  métalliques,  si  l'acide  acé- 
tique normal  est  un  corps  comparable  à  un  sel  neutre  ;  de  deux 
choses  l'une,  ou  il  faut  considérer  l'acide  acétique  hydraté  comme 
de  l'acétate  basique  d'eau  (ce  que  personne  ne  voudra  faire),  ou  il 
faut  considérer  l'acétate  tribasique  de  plomb  comme  un  sel  neutre 
combiné  à  de  l'oxyde  de  plomb,  jouant  le  même  rôle  que  l'eau 
d'hydratation  dans  l'acide  acétique.  L'exemple  que  je  viens  de 
donner  autorise  à  considérer  les  sels  basiques  comme  des  sels 
neutres  comparables  aux  sels  ordinaires  hydratés. 

L'on  rencontre  des  cas  où  les  sels  basiques  peuvent  être  consi- 
dérés comme  des  sels  doubles.  Cela  se  présente  lorsqu'ils  sont  hy- 
dratés, et  qu'on  ne  peut  pas  leur  enlever  l'eau  d'hydratation  sans 
les  décomposer  et  sans  rendre  libres  les  molécules  d'oxyde  qui  sont 
en  sus  de  la  molécule  véritablement  basique.  Je  citerai  comme 
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exemple  les  sous-sulfates  de  zinc.  11  y  a  plusieurs  de  ces  sels  qui 
sont  hydratés  :  dès  qu'on  les  soumet  à  Faction  d'une  chaleur  mo- 
dérée, ils  se  déshydratent,  mais  en  même  temps  ils  se  décompo- 
sent en  sulfate  neutre  et  en  oxyde.  Gomme  l'eau  est  une  substance 
indifférente  qni  semble  jouer  tantôt  le  rôle  de  base,  tantôt  celui 
d'acide,  il  est  naturel  de  voir  dans  les  hydrates  d'oxydes  de  véri- 
tables combinaisons  salines  :  dès  tors  les  sous-sels  hydratés  ne 
seraient  plus  que  des  sels  doubles.  Ainsi,  le  sulfate  bibasique  de 
zinc  serait  un  double  sel  formé  de  sulfate  et  d'hydrate  d'oxyde  de 
zinc. 

(ZnO^SO'+HoH^ST 
Le  nitrate  bibasique  de  plomb  serait  également  un  double  sel. 

(PbO)%AzO»+HO=|^2;£>°' 

Quoi  qu'il  en  soit,  peu  importe  que  l'on  considère  tes  sels  basi- 
ques comme  des  doubles  sels,  ou  comme  des  sels  analogues  aux 
sels  hydratés,  toujours  est-il  qu'il  est  permis  de  douter  de  leur 
constitution,  telle  qu'on  la  concevait  autrefois.  D'où  il  résulte  que 
la  division  des  sels  en  neutres,  basiques  et  acides  est  toute  active 
et  n'a  point  d'appui  sérieux.  Il  n'existe  qu'une  seule  sorte  de  sels  ; 
leur  composition  est  soumise  à  des  lois  invariables,  et  les  carac- 
tères de  basicité,  acidité  et  neutralité,  n'indiquent  chez  eux  que 
des  états  relatifs  et  éventuels. 

Après  vous  avoir  parlé  des  sels  au  point  de  vue  dualistique,  je 
crois  utile  de  vous  en  parler  au  point  de  vue  unitaire.  Je  vous  ai 
déjà  dit  que  suivant  ce  dernier  système  l'on  considérait  comme 
étant  un  sel,  tout  composé  chimique  formé  par  deux  parties,  l'une 
métallique,  l'autre  non-métallique,  pouvant  être  changées  par  voie 
de  double  décomposition.  Or,  les  oxydes  et  les  acides  remplissant 
ces  conditions,  ils  engendrent  des  sels  non  pas  par  leur  réunion, 
mais  parce  qu'ils  échangent  quelques-uns  de  leurs  éléments. 

Pour  vous  rendre  plus  facile  l'intelligence  des  faits  que  je  vais 
prendre  pour  exemple,  il  faut  que  je  vous  expose  quelques  idées 
fondamentales  de  ce  système.  En  partant  de  ce  fait  que  l'oxygène 
et  l'hydrogène  sont  les  deux  éléments  dont  les  activités  sont  les 
plus  différentes  et  les  plus  opposées,  et  qui  se  neutralisent  pres- 
que complètement  par  leur  combinaison,  les  unitaires  ont  cru  pou- 
voir diviser  les  corps  indécomposables  selon  que,  par  leurs  acti- 
vités, ils  ressemblent  à  l'un  ou  à  l'autre  des  deux  éléments  de 
i.  49. 
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l'eau.  Ainsi,  par  leurs  fonctions,  les  métalloïdes  ressemblent  à 
l'oxygène  et  les  métaux  à  l'hydrogène.  En  considérant  ce  dernier 
gaz  comme  étant  doué  de  nature  métallique,  on  ne  veut  pas  dire 
qu'il  ait  des  propriétés  matérielles  comparables  à  celles  des  mé- 
taux ordinaires,  mais  on  veut  dire  qu'il  fonctionne  dans  les  phé- 
nomènes de  la  chimie,  à  la  façon  d'un  métal.  On  conçoit  des  lors 
comment  un  acide  ordinaire  est  un  sel  ;  car  il  renferme  de  l'hy- 
drogène, et  par  conséquent  un  élément  métallique.  Ainsi,  compa- 
rons d'après  les  deux  systèmes  les  formules  de  l'acide  sulfurique, 
de  l'oxyde  de  potassium  et  du  sulfate  de  potasse  pour  voir  com- 
ment et  pourquoi  elles  diffèrent. 

Dualistique.  Unitaire. 

Acide  sulfurique....  HO,  SO3 SO«H(') 

Oxyde  de  potassium.  KO 0    K 

Sulfate  de  potasse...  KO,  SO3 SO*  K 

D'après  le  système  dualistique,  l'acide  sulfurique  est  de  l'acide 
hydraté  ou  bien  un  sulfate  d'eau  ;  l'oxyde  de  potassium  est  une 
combinaison  d'oxygène  et  d'un  métal,  et  le  sulfate  de  potasse  est 
une  combinaison  d'acide  sulfurique  anhydre  avec  ce  dernier 
oxyde.  Dans  la  formation  du  sulfate  de  potasse,  Ton  voit  qu'un 
oxyde  métallique  remplace  l'eau. 

D'après  le  système  unitaire,  l'acide  sulfurique  est  un  sel,  parce 
qu'il  se  compose  de  deux  parties,  une  à  fonction  métallique  (H), 
l'autre  à  fonction  non-métallique  (SO4  ).  L'oxyde  de  potassium  est 
un  sel  pour  la  même  raison.  De  ces  deux  sels,  en  permutant  leur 
partie  métallique,  l'un  devient  oxyde  d'hydrogène,  l'autre  sulfate 
de  potassium.  Voici  les  deux  équations  : 

Dualistique. 

HO,  SO3  )  __  f  KO,  SO3  =  sulfate  de  potasse. 
KO         j      (HO 

Unitaire. 
SO<  H  )  _  f  SO<  K  =  sulfate  de  potassium. 


30'  H)__fSO«K 
0  Kj""t  0  H 


1.  La  véritable  formule  de  l'acide  s'ilfurique  est  (  d'après  les  unitaires)  SO*  H2. 
Si  dans  celle  que  je  donne  comme  exemple,  l'hydrogène  n'est  pas  noté  de  la  même 
manière,  c'est  que  j'ai  cru  rendre,  dans  le  cas  actuel ,  mieux  saisissantes  les  trans- 
formations qu'elle  représente.  Four  des  raisons  qni  sont  très-développées,  soit  dans 
le  Précis  de  Chimie  organique  de  M.  Gerhardt,  soit  dans  V Introduction  de  l'élude 
de  la  Chimie,  par  le  même  auteur,  les  unitaires  dédoublent  la  plus  grande  partie 
des  équivalents  ;  si  bien  qu'à  l'exception  des  corps  emphygènes,  du  carbone,  de  l'or 
et  du  bismuth ,  tons  les  autres  ont  les  équivalents  moitié  moindres.  En  formulant 
l'eau  par  OH2,  et  H2  représentant,  d'après  ce  système,  deux  atomes,  deux  équiva- 
lents ou  deux  molécules,  on  conçoit  que  tous  les  corps  susceptibles  de  remplacer 
l'hydrogène  aient  des  éqnivalents  comparables  à  celui  de  ce  dernier  corps.  Ainsi, 
l'oxyde  de  potassium  sera  OK3,  etc.,  etc. 
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L'une  exprime  que  l'eau  de  l'acide  est  expulsée  par  la  potasse, 
l'autre  que  l'hydrogène  de  l'acide  est  remplacé  par  du  potassium. 
D'après  le  système  unitaire,  c'est  donc  par  un  double  échange 
qu  il  se  forme  un  sel  neutre.  Voyons  de  quelle  manière  on  explique, 
toujours  d'après  le  même  système,  la  formation  des  sels  acides. 
Supposez  que  sur  une  molécule  de  sulfate  d'hydrogène  (acide 
sulfurique  normal),  on  en  fasse  agir  une  demie  d'oxyde  de  po- 
tassium; une  permutatiou  aura  lieu  entre  cette  dernière  et  une 
quantité  équivalente  d'hydrogène.  Voyez  les  deux  équations  qui 
représentent  comparativement  la  formation  du  sulfate  acide  : 

Dualistiquft. 

KO,  SO3  )  =  KO  SO3,  HO  SO3. 
HO,  SO3  j  Bisulfate  de  potasse. 


Unitaire 


SO<  H  \       /  -  H1 1 

= r01'  Kl    = 


Sulfate  de  potassium  et  d'hydrogène, 
on  sulfate  acide  de  potassium. 


0»  Ha 


L'une  représente  une  combinaison  de  sulfate  de  potasse  et  de 
sulfate  d'eau,  ou  bien  une  combinaison  de  potasse  avec  deux  mo- 
lécules d'acide  sulfurique  dont  une  hydratée  :  l'équation  unitaire 
représente  un  échange  partie!  de  l'hydrogène  de  l'acide  contre 
une  quantité  équivalente  de  potassium. 

C'est  encore  parla  notion  d'échange  que  les  unitaires  expliquent 
la  formation  des  sels  basiques,  mais  l'échange  au  lieu  de  se  pas- 
ser entre  les  parties  métalliques  des  sels,  se  passe  entre  les  par- 
ties non-métalliques.  Voici  un  exemple  emprunté  à  l'azotate  ba- 
sique de  plomb  : 

Dualistique. 
2PbO,  AïO*  )      (PbO)2,  AzO*  =  Azotate  bibasiqtie  de  plomb. 
Na  O  )      NaO,     Ai  0*  =  Azotate  de  sonde. 

Unitaire. 

Noi.Az0«Pbj      (k±&\~      a'       4A,     .     , 
\  =  I  Atï  qL  j  Pb  =  Sous-azotate  de  plomb. 

i       I      1  i  i 

0*  Na»     J      Azâ  O3  Naâ        =  Azotate  de  sodium. 

No  SL  Ç  Az  0e  Pb  i      Az0«  Pb  )  __  ««-_.«*«»0  a»  «i«mh 

[  Az  0«  Pb    =      0  Pb  ]  =  Sow^oi&ie  de  plomb. 

0  Na        )      AzO6  Na  =  Azotate  de  sodium 

Suivant  les  dualistes  un  sous-sel  est  une  combinaison  d'une 
molécule  d'acide  avec  plusieurs  molécules  de  base  ;  ou  bien  il  ré- 
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suite  de  la  réunion  d'un  sel  neutre  avec  une  ou  plusieurs  molé- 
cules d'un  oxyde  ;  ou  bien  encore  lorsque  t'oxyde  en  sus  est  hy- 
draté, l'on  considère  un  sous-sel  comme  un  sel  double.  Les  uni- 
taires ne  voient  dans  les  sous-sels  que  le  résultat  d'un  échange  par- 
tiel entre  les  parties  non-métalliques  de  deux  sels  :  d'après  eux, 
un  sous-sel  peut  aussi  être  comparé  à  un  double  sel.  Il  faut  en 
convenir ,  au  point  de  vue  de  la  théorie,  l'on  ne  peut  pas  mieux 
rapprocher  et  résumer  en  une  seule  expression  les  trois  ma- 
nières d'être  des  sels  ordinaires.  Au  reste,  les  deux  théories  s'ac- 
cordent parfaitement  sur  ce  point  :  que  les  sels  se  forment  d'après 
une  toi  constante ,  et  que  leur  alcalinité  et  leur  basicité  ne  sont 
que  des  propriétés  relatives. 

Gomme  je  pense  que  vos  idées  sur  la  nature  des  combinaisons 
salines  doivent  être  fixées,  je  consacrerai  la  prochaine  séance  à 
l'étude  générale  des  propriétés  chimiques  de  ces  combinaisons. 
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Sommaub.  —  Action  de  l'électricité  et  de  la  chaleur  sur  les  sels.  —  Sels  hydratés 
et  sels  efflorescents  —  Eau  d'hydratation  et  eau  de  composition.  —  Fusion  ignée, 
fusion  aqueuse.  —  Action  de  l'eau  sur  les  sels.  —  Mélanges  réfrigérants.  —  Solu- 
bilité des  sels  dans  l'ean.  —  Action  des  métaux ,  des  bases  solnbles  et  insolubles, 
des  oxacides  et  des  hydracîdes  sur  les  sels.  —  Action  mutuelle  des  sels.  —  Réac- 
tions qui  serrent  à  révéler  la  nature  de  l'acide  d'un  sel  dissous. 

Messieurs, 

Nous  avons  vu  qu'une  dissolution  saline  traversée  par  un  cou- 
rant électrique  se  décompose  de  telle  sorte  que  l'oxyde  va  au  pôle 
négatif,  et  l'acide  au  pôle  positif  :  mais  ce  résultat  si  net,  dont  le 
sulfate  de  soude  nous  a  donné  un  exemple,  peut  être  singulière- 
ment modifié,  soit  par  l'intensité  du  courant,  soit  par  la  nature 
même  du  sel  :  ainsi  les  sels  dont  les  métaux  décomposent  facile- 
ment l'eau,  ne  se  comporteront  pas  comme  ceux  dont  les  métaux, 
ne  décomposent  l'eau  qu'à  une  température  très-élevée.  Ces  der- 
niers sels  au  lieu  de  se  dédoubler  en  oxyde  et  en  acide,  se  dédou- 
bleront en  acide  et  en  métal  :  l'acide  lui-même  pourra  se  décom- 
poser à  son  tour. 


^^^^^^^^^mmmmmmmmm^mmmmm^mm 
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L'action  de  l'électricité  sur  les  sels  a  été  l'objet  de  travaux 
remarquables  dont  il  me  serait  impossible  de  vous  faire  une  ana- 
lyse :  je  me  bornerai  à  vous  dire  qu'il  en  est  sorti  non-seulement 
des  conséquences  scientifiques  du  plus  haut  intérêt ,  mais  encore 
des  applications  importantes,  dont  les  plus  considérables  sont  la 
dorure  galvanique,  et  la  galvanoplastie.  Ces  deux  arts  qui  ont 
pris  un  si  grand  essor,  reposent  sur  un  même  principe  :  la  décom- 
position des  sels  métalliques  ;  elles  ont  un  même  but  :  l'applica- 
tion des  métaux  sur  les  métaux.  Elles  diffèrent  cependant  en  ce 
que  l'une  applique  les  métaux  en  couches  continues  et  adhé- 
rentes, l'autre  en  couches  continues  et  non  adhérentes  Nous 
entrerons  dans  quelques  détails  à  ce  sujet,  en  parlant  de  l'or. 

Lorsqu'on  évapore  une  dissolution  saline,  on  obtient  le  sel  sous 
une  forme  régulière  :  s'il  est  combiné  avec  de  l'eau,  il. sera  un 
sel  hydraté;  dans  le  cas  contraire,  il  sera  un  sel  anhydre. 
L'hydratation ,  pour  un  même  sel,  peut  varier  selon  les  circon- 
stances. Ainsi  le  sulfate  de  fer,  qui  cristallise  à  la  température 
ordinaire,  dans  une  dissolution  neutre,  contient  7  molécules  d'eau  : 
il  n'en  contient  que  3  «'il  cristallise  à  +  80°  dans  une  dissolution 
acide. 

Les  sels  anhydres  exposés  à  l'air  ne  subissent  aucune  altération, 
si  tant  est  qu'il  n'exerce  sur  eux  aucune  action  chimique.  Les  sels 
hydratés,  au  contraire,  subissent  des  modifications  dignes  d'atten- 
tion. Vous  voyez  ces  beaux  cristaux  transparents  de  sulfate  de 
soude;  vous  en  voyez  d'autres  à  côté  qui  ne  sont  pas  transpa- 
rents, dont  les  arêtes  sont  arrondies,  les  angles  émoussés  et  la 
surface  recouverte  d'une  poussière  blanche  :  cependant  ceux-ci 
sont  encore  des  cristaux  de  sulfate  de  soude;  mais  ils  ont  aban- 
donné à  l'air  un  portion  de  leur  eau,  et  sont  passés  à  l'état  que 
l'on  appelle  (Xcfjlorescence.  Tout  sel  hydraté  qui  perd  sa  trans- 
parence à  l'air  et  se  désagrège,  est  appelé  sel  efflorescent. 

On  trouve  des  sels  qui,  tout  en  étant  hydratés,  absorbent  au 
contraire  l'humidité  de  l'air  et  deviennent  liquides  :  ils  sont  appe- 
lés sels  déliquescents.  Tel  est  le  carbonate  de  potasse 

(KO,CO»  +  2aq). 

Ces  deux  propriétés  opposées  ne  sont  pas  absolues.  Le  sulfate  de 
soude  va  nous  en  donner  un  exemple.  Exposé  à  l'air,  le  plus 
souvent  ce  sel  s'effleurit,  mais  quelquefois  il  s'humecte;  il  s'ef- 
fleurit  lorsque  l'air,  n'étant  pas  saturé  d'humidité,  lui  enlève 
de  l'eau  :  il  s'humecte  lorsque  l'air,  étant  saturé  d'humidité,  en 
laisse  déposer  sur  les  corps  au  moindre  baissement  de  tempéra- 
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ture.  L'efflorescence  d'un  sel  est  donc  liée  avec  l'état  hygro- 
métrique de  l'air.  Cela  explique  pourquoi  le  sel  de  cuisine,  tantôt 
est  sec  et  facilement  pulvérisable ,  tantôt  humide  au  point  de 
devenir  liquide.  Il  est  inutile  de  vous  faire  remarquer  que  tout 
cela  n'est  applicable  qu'aux  sels  solubles.  L'efQorescence  ne  rend 
jamais  un  sel  anhydre  :  pour  l'amener  à  cet  état,  il  faut  faire 
intervenir  une  température  élevée.  On  a  observé  que  l'eau  qui 
est  combinée  avec  un  sel  ne  se  laisse  pas  expulser  entière- 
ment au  même  degré  de  chaleur  :  le  sulfate  de  fer  cristallisé 
(FeO,  SO*  +  7  aq)  abandonne  les  six  septièmes  de  son  eau,  lors- 
qu'il est  exposé  à  la  température  de  l'eau  bouillante,  tandis  qu'il 
exige  une  chaleur  beaucoup  plus  forte  pour  perdre  le  dernier 
septième  et  devenir  anhydre.  Comme  dans  plusieurs  cas,  on  a 
remarqué  que  les  dernières  portions  d'eau,  qui  ne  cèdent  qu'à  une 
température  élevée,  se  laissent  remplacer  très-aisément  par  une 
quantité  équivalente  d'un  sel,  on  s'est  figuré  que,  dans  les  sels 
hydratés,  l'eau  pouvait  y  être  retenue  par  des  forces  différentes  : 
aussi  a-t-on  fait  des  distinctions  entre  l'eau  de  cristallisation ,  l'eau 
à*  hydratât  ion  et  l'eau  saline.  Mais  tous  ces  différents  noms  com- 
pliquent ce  qui  est  simple  par  soi-même  ;  car,  tout  en  admettant 
que  de  nombreuses  molécules  d'eau  ne  soient  pas  retenues  dans 
une  combinaison  par  une  force  égale,  les  mots,  eau  d'hydrata- 
tion suffisent  pour  désigner  l'eau  qui  peut  être  séparée  d'une 
combinaison  saline,  sans  que  celle-ci  soit  décomposée-. 

Quelquefois  cependant  l'eau  affecte,  dans  les  sels,  deux  manières 
d'être  :  sous  une  d'elles ,  l'eau  se  laisse  expulser  par  la  chaleur 
sans  que  le  sel  s'altère  ;  sous  l'autre,  l'eau  ne  peut  s'en  aller  sans 
que  le  sel  même  se  décompose  ou  se  modifie.  L'on  appelle  eau 
de  constitution  celle  qui  se  trouve  dans  ce  dernier  cas*  Le  phos- 
phate de  soude  ordinaire  nous  offre  l'exemple  d'un  sel  qui  ren- 
ferme de  l'eau  à  deux  états  différents  :  sa  formule  le  dit  assez. 

(NaO)aHO,PhO»+24aq. 

Si  par  la  pensée  vous  y.  retranchez  24  molécules  d'eau,  vous  le 
rendez  anhydre,  mais  vous  n'en  altérez  pas  la  constitution  chi- 
mique :  retranchez-y  la  25e,  vous  aurez  alors  le  pyrophosphate  de 
soude,  -qui  est  une  substance  tout  à  fait  différente  du  sel  primitif. 
Lorsqu'on  expose  à  une  chaleur  suffisante  les  sels  qui  sont  trèa- 
hydratés,  ils  abandonnent  si  facilement  leur  eau  qu'ils  s'y  dis- 
solvent :  ce  phénomène  est  connu  sous  le  nom  de /««on  aqueuse. 
Le  carbonate  de  soude  ordinaire  subit  cette  sorte  de  fusion  à 
+  34°.  Certains  sels,  bien  qu'anhydres,  présentent,  quand  on  les 
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chauffe,  un  autre  phénomène  connu  sous  le  nom  de  décrépitation. 
Le  sel  de  cuisine,  que  nous  considérerons  dans  ce  moment  comme 
un  véritable  sel,  est  dans  ce  cas.  Qui  de  vous  n'a  pas  remarqué 
le  bruit  qu'il  produit  lorsqu'il  tombe  dans  le  feu.  Ce  bruit,  que 
Ton  appelle  décrépitation,  est  dû  à  une  faible  portion  d'eau  mère 
interposée  entre  les  lames  cristallines  :  en  vertu  de  la  tempéra- 
ture élevée,  elle  tend  à  se  transformer  en  vapeur,  brise  et  pro- 
jette dans  l'air  les  parties  salines  qui  s'opposent  à  son  expansion. 

Presque  tous  les  sels  anhydres  deviennent  liquides  sous  l'in- 
fluence d'une  forte  chaleur,  si  toutefois  ils  n'en  sont  pas  décom- 
posés. La  fusion,  dans  ce  cas,  porte  le  nom  de  fusion  ignée.  Il  est 
difficile  de  poser  des  généralités  relativement  aux  modifications 
que  les  sels  anhydres  éprouvent  de  la  part  de  la  chaleur,  car  elles 
varient  suivant  le  degré  de  fixité  de  l'acide,  son  énergie  chimique, 
le  degré  d'affinité  qui  lie  l'acide  à  la  base,  et  même  suivant  ta  sta- 
bilité de  la  base  elle  même.  L'on  peut  cependant  admettre  comme 
lait  général,  que  tous  les  sels  dont  les  acides  ou  sont  décompo- 
sables  par  la  chaleur  ou  facilement  volatiles,  se  décomposent 
lorsqu'ils  sont  exposés  à  une  haute  température.  Ainsi  les  azo- 
tates, azotites,  chlorates,  perchlorates,  sont  décomposâmes  par  la 
chaleur  :  tous  les  carbonates ,  les  alcalins  exceptés ,  sont  dans  le 
même  cas.  Les  sels  à  acide  fixe  sont  au  contraire  très-stables  : 
ainsi  les  phosphates,  arséniates,  borates,  silicates,  bravent  de 
hautes  températures  :  les  sulfates  dont  l'acide,  sans  être  fixe,  ne 
se  volatilise  qu'à  +  325°,  sont  d'une  stabilité  remarquable  lorsque 
leurs  bases  sont  puissantes;  aussi  tous  les  sulfates  de  la  première 
section  ne  s'altèrentrils  pas  sensiblement ,  même  à  des  tempéra- 
tures très-élevées  :  tous  les  autres,  moins  ceux  à  base  de  plomb  et 
à  base  de  magnésie,  se  décomposent  avec  plus  ou  moins  de  facilité. 

Arrivons  à  l'action  de  l'eau. 

Au  moment  où  les  sels  se  dissolvent  dans  l'eau,  tantôt  il  y  a 
un  abaissement  de  température,  tantôt  il  n'y  a  point  de  change- 
ment sensible  ;  enfin  on  observe  quelquefois  un  dégagement  de 
chaleur.  L'abaissement  de  température  est  un  fait  qui  doit  nous 
paraître  nécessaire,  lorsque  nous  nous  souvenons  que  tout  corps, 
qui  de  l'état  solide  passe  à  l'état  liquide,  absorbe  de  la  chaleur  ■  ; 

1 .  D'après  les  expériences  de  M.  Person ,  le  froid  produit  par  les  sels  qui  se  dis- 
solvent dans  l'eau  n'est  pas  dû  exclusivement  à  leur  changement  d'état  ;  la  dilution 
parait  aussi  prendre  part  an  phénomène.  Un  exemple  emprunté  anx  travaux  de 
M.  Person  lni-mème  va  éclaircir  cette  nouvelle  notion  :  pour  fondre  I  gramme  d'a- 
sotate  de  potasse,  il  faut  dépenser  49  calories  (unités  de  chaleur)  ;  *  69  pour  le 

*  On  entend  par  eaforf*  la  quantité  de  chaleur  nécessaire  pour  élever  d'un  degré 
centigrade  la  température  d'un  kilogramme  d'eau. 
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c'est  même  sur  cette  propriété  qu'est  fondée  la  préparation  des 
mélanges  réfrigérants  ;  ils  sont  presque  tous  formés  par  des  sels 
ou  des  chlorures  dissous  dans  l'eau  ou  dans  les  acides  étendus. 
Voici  les  plus  ordinaires  : 

Proportions  des  mélanges.  Abaissement  de  température. 

i.  Neige        1  ,   n   , 

i.  Sel  marin} de0oà-47o 

5.  Acide  chlorhydrique  ordinaire  i  , 

8.  Sulfate  de  soude  cristallisé        j de+10<>a-i7o 

3.  Neige  i  . 

4.  Chlorure  de  calcium  cristallisé  ) ûe  °°  â  ~  -8° 

4.  Acide  azotique  étendu  i  *..*,*« 

9.  Phosphate  de  soude     |  de  +  10°  à  ~  29° 

16.  Eau  j 

5.  Sel   ammoniac! • de -f  *0°  a  —  !o° 

7.  Salpêtre  ) 

Mais  lorsque  les  sels,  en  se  dissolvant,  n'occasionnent  aucun 
changement  appréciable  de  température,  ou  ne  font  que  l'élever, 
il  faut  admettre  l'intervention  d'influences  qu'il  importe  de  préci- 
ser. Nous  savons  que  le  dégagement  de  chaleur,  lors  du  contact 
des  corps,  est  toujours  un  indice  de  leur  combinaison.  Rappor- 
tons cette  notion  au  cas  qui  nous  occupe,  et  tirons  la  conséquence 
que  lorsque  dans  l'acte  de  la  dissolution  la  température  du  mé- 
lange s'élève,  c'est  que  le  dissolvant  entre  en  combinaison  avec 
le  corps  qu'il  dissout.  Les  exemples  ne  nous  manquent  pas  pour 
ce  qui  concerne  les  sels  solubles.  Si  l'on  verse  de  l'eau  sur  du  sul- 
fate de  soude  anhydre  (NaO,  SO*),  la  température  de  la  masse 
s'élève  d'une  manière  très-sensible;  évapore-t-on  la  portion  li- 
quide, on  obtient  du  sulfate  de  soude  combiné  avec  40  molécules 
d'eau  (  Na  0,  SO*  +  \  0  aq) .  Dans  ce  cas  le  dégagement  de  chaleur 
et  l'hydratation  du  sel,  sont  deux  faits  solidaires. 

Que  faudra-t-il  penser  des  sels  qui,  en  se  dissolvant,  ne  pro- 
duisent aucun  changement  de  température  ?  Comme  l'absorption 
de  chaleur,  c'est-à-dire  le  refroidissement,  est  un  effet  nécessaire 
du  passage  d'un  corps  de  l'état  solide  à  l'état  liquide,  il  faut  ad- 
mettre que  dans  le  cas  d'aucune  manifestation  calorifique,  il  y  a 
équilibre  entre  la  chaleur  absorbée  par  le  sel  qui  fond  et  la  chaleur 
émise  par  le  sel  qui  s'hydrate.  Le  plus  souvent,  les  phénomènes 

dissoudre  dans  5  grammes  d'eau  ;  et  80  si  le  poids  de  l'eau  est  de  20  grammes. 
Si  malgré  le  dégagement  de  chaleur  occasionné  par  l'action  chimique ,  il  existe  une 
différence  si  notable  entre  la  chaleur  dépensée  pour  les  trois  expériences,  il  parait 
que  les  trois  conditions  de  fusibilité  ,  dissolution  et  dilution  concourent  à  produire 
l'effet  final  qui  est  pour  nous  rabaissement  de  température. 
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calorifiques  que  nous  apprécions,  lors  de  la  dissolution  des  sels, 
n'expriment  que  des  différences.  Si  la  chaleur  provenant  de  l'hy- 
dratation remporte  sur  celle  qui  est  absorbée  par  suite  de  la  liqué- 
faction, la  température  s'élève  ;  elle  baisse  au  contraire  lorsque  la 
quantité  de  chaleur  absorbée  l'emporte  sur  la  quantité  émise  ;  si 
l'absorption  et  rémission  s'équivalent,  rien  ne  se  manifeste,  il  y  a 
équilibre.  Ce  qui  se  passe  quand  on  dissout  séparément  des  quan- 
tités égales  de  chlorure  de  sodium  (Na  Cl)  et  de  chlorure  de  po- 
tassium (  K  Cl  ) ,  prouve  bien  que  souvent  les  phénomènes  calori- 
fiques appréciables  n'expriment  que  des  différences.  Le  chlorure 
de  sodium  baisse  trèâ-peu  la  température  de  l'eau  où  il  se  dissout, 
celui  de  potassium  la  baisse  davantage.  Cependant  ces  deux  corps 
se  rassemblent  beaucoup.  Cette  différence  tient  à  ce  que  le  chlo- 
rure de  sodium  peut  s'hydrater,  tandis  qu'il  n'en  est  pas  ainsi 
pour  l'autre  chlorure.  En  ménageant  l'évaporation  d'une  dissolu- 
tion de  sel  marin,  on  peut  obtenir  des  cristaux  avec  6  équivalents 
d'eau.  Mais  cette  combinaison  est  très-éphémère,  et  dans  les  circon- 
stances ordinaires,  on  n'a  jamais  que  des  cristaux  anhydres.  Tout 
donc  porte  à  croire  que  la  différence  dont  nous  parlons  tient  à  ce 
que  le  chlorure  de  sodium  se  combine  avec  de  l'eau,  à  mesure  qu'il 
se  dissout,  et  que  la  chaleur  absorbée  l'emporte  de  très-peu  sur  la 
chaleur  émise.  Le  chlorure  de  potassium,  par  cela  même  qu'il  ne 
s'hydrate  pas,  produit  un  froid  relativement  considérable.  En  dis- 
solvant le  même  sel  on  peut  donc  avoir  tantôt  un  dégagement, 
tantôt  une  absorption  de  chaleur.  Le  chlorure  de  calcium,  le  car- 
bonate de  soude,  le  sulfate  de  soude,  etc.,  etc.,  produisent  de  la 
chaleur  s'ils  sont  anh\  dres,  du  froid  s'ils  sont  hydratés.  Dans  le 
premier  cas  ils  se  dissolvent  dans  l'eau  et  s'y  combinent  ;  dans  le 
second  cas  ils  se  dissolvent  purement  et  simplement. 

La  solubilité  des  sels  dans  l'eau  ainsi  que  dans  les  autres  li- 
quides, d'ailleurs  très-peu  nombreux,  augmente  généralement 
avec  la  température;  on  trouve  cependant  des  exceptions.  Lors- 
qu'un liquide,  après  avoir  dissous  une  certaine  quantité  d'un  sel  à 
une  température  donnée,  refuse  d'en  dissoudre  davantage,  on  dit 
qu'il  est  saturé.  On  reconnaît  qu'une  dissolution  est  saturée  lors- 
qu'elle refuse  de  dissoudre  de  nouvelles  portions  de  sel,  ou  lors- 
qu'elle en  laisse  déposer  par  le  moindre  abaissement  de  tempéra- 
ture. Ce  dernier  phénomène  peut  toutefois  ne  pas  avoir  lieu, 
quoique  la  dissolution  saline  soit  saturée.  Cela  tient  à  cette  espèce 
d'inertie  qui  se  manifeste  dans  les  molécules  liquides  qui  doivent 
se  rapprocher  pour  prendre  une  forme  solide.  Pour  être  certain 
qu'une  dissolution  est  saturée,  il  faut  donc  avoir  la  précaution ,  en 
la  refroidissant,  ou  de  l'agiter  avec  une  baguette,  ou  d'y  ajouter  de 
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temps  en  temps  un  petit  cristal  du  même  sel  qu'elle  tient  déjà  en 
dissolution.  C'est  pourquoi  il  vaut  mieux ,  quand  on  veut  saturer 
un  liquide  à  une  température  donnée,  le  laisser  en  contact,  pen- 
dant plusieurs  heures,  avec  un  grand  excès  du*  sel  qu'on  veut 
lui  faire  dissoudre;  le  liquide  que  Ton  décantera  alors  sera  cer- 
tainement saturé.  Nous  avons  dit  que  la  solubilité  des  sels  aug- 
mente généralement  avec  la  température,  nous  ajouterons  que  le 
plus  souvent  c'est  d'une  manière  irrégulière.  On  trouve  des  sels 
dont  le  maximum  de  solubilité  est  trè  -éloigné  du  point  d'ébulli- 
tion  de  leur  dissolvant  :  le  sulfate  de  soude  est  dans  ce  cas,  puisqu'il 
est  plus  soluble  dans  l'eau  à  -r  32°  qu'à  +  400°  :  le  gypse  (sulfate 
de  chaux  hydraté  )v  présente  un  exemple  d'un  sel,  dont  la  solubi- 
lité, faible  d'ailleurs,  est  la  même  à  +  40°  et  à  +  400°.  En  vous 
faisant  connaître  ce  qui  arrive  pour  le  sulfate  de  soude,  j'ai 
voulu  vous  donner  une  idée  de  la  marche  irrégulière  qu'un  sel 
peut  suivre,  lorsqu'il  se  dissout  dans  l'eau. 

SOLUBILITÉ   nU  SULFATE   DE  SOUDE   CRISTALLISÉ. 

Température.  Sel  «Ut^  di»sou» 

■^  par  100  gr.  d'eau. 

Oo.OO 12,17 

+    11,67 26,38 

+    13,30 31,33 

-j-    17,91 48.28 

+    25,05 99,48 

-f    28,76 161,53 

+   30,75 215,77 

+    31,84 270,22 

+    32,73 322,12 

-j-    33,88 312,11 

4-    40,15 291,44 

+   45,04 276,91 

+    50,40 262,35 

-j-    59,79 244,30 

4-   70,61 229,70 

+    84,42 217,30 

-j-103,17 210,20 

Grâce  aux  travaux  de  quelques  chimistes,  et  notamment  de 
Gay-Lussac,  on  connaît  la  marche  de  solubilité  de  plusieurs  sels, 
dont  malheureusement  le  nombre  est  restreint.  Il  n'y  aurait  pas 
de  meilleur  service  à  rendre  à  la  science  que  de  multiplier  les  no- 
tions de  ce  genre,  non-seulement  pour  ce  qui  concerne  la  solubi- 
lité des  corps  dans  l'eau,  mais  même  dans  les  autres  liquides  tels 
que  l'alcool,  l'esprit  de  bois,  l'éther,  etc.,  etc.  Ces  échelles  numé- 
riques, peuvent  être  traduites  graphiquement  de  telle  sorte,  que  par 


ONZIEME    LEÇON.  3i  { 

un  seul  coup  d'oeil,  on  rend  comparables,  sous  le  rapport  de  la  so- 
lubilité, une  multitude  de  substances  différentes.  On  n'aurait  pour 
cela  qu'à  représenter  les  relations  de  la  solubilité  avec  les  tempé- 
ratures par  une  courbe,  en  comptant  la  température  sur  la  ligne 
des  abscisses,  et  portant  sur  les  ordonnées  correspondantes,  des 
longueurs  porportionnelles  aux  quantités  de  substance  dissoutes 
par  le  même  poids  d'eau  :  chaque  matière  soluble  aurait  sa  courbe, 
et  toutes  les  courbes  pourraient  être  r  eu  ires  dans  le  môme 
tableau.  Je  vous  engage  à  lire  ce  que  Gay-Lussac  a  inséré  à  ce 
sujet,  dans  le  onzième  volume  des  Annales  de  chimie  et  de  phy- 
sique, première  série. 

Il  est  remarquable  que  de  l'eau  déjà  saturée  d'un  sel,  puisse 
encore  dissoudre  un  nouveau  sel.  L'eau  saturée  de  nitre  dissout 
une  quantité  considérable  de  sel  marin,  et  même  une  certaine  pro- 
portion d'un  troisième  ou  d'un  quatrième  sel,  pourvu  que,  par 
leur  action  mutuelle,  ils  ne  produisent  pas  des  composés  inso- 
lubles. Plusieurs  opérations  industrielles,  et  quelques  méthodes 
analytiques  sont  fondées  sur  cette  propriété.  On  conçoit,  en  effet , 
comment,  par  exemple,  avec  une  dissolution  saturée  de  sal- 
pêtre, on  enlève  au  salpêtre  ordinaire  tout  le  chlorure  de  potas- 
sium qui  le  rendait  impur  :  il  est  clair,  que  de  cette  manière,  on 
en  ferait  l'analyse.  On  observe  souvent  qu'une  dissolution  saturée 
d'un  sel  peut  en  dissoudre  une  nouvelle  quantité,  si  Ton  a  eu  le 
soin  d'y  introduire  un  deuxième  sel  de  nature  différente.  Ce  fait 
semble  bizarre  de  prime  abord,  mais  il  devient  très-naturel  dès 
qu'on  le  discute.  Pourquoi  une  dissolution  saturée  de  salpêtre, 
dissout-elle  encore  de  ce  même  sel,  si  on  lui  ajoute  préalablement 
un  peu  de  sel  marin  ?  c'est  que  ces  deux  substances  sont  compo- 
sées d'éléments  différents,  et  lorsqu'elles  se  trouvent  en  présence 
dans  le  même  dissolvant,  ils  les  échangent  de  telle  sorte  qu'il 
se  forme  quatre  sels.  Ainsi,  l'azotate  de  potasse  (salpêtre)  et  le 
chlorure  de  sodium,  se  décomposent  partiellement,  et  donnent 
naissance  à  de  l'azotate  de  soude  et  à  du  chlorure  de  potassium  ; 
mais  chaque  nouveau  sel  ayant  emprunté  un  de  ses  principes 
constitutif^  au  salpêtre,  la  proportion  relative  de  celui-ci  a  dimi- 
nué dans  le  liquide.  Dès  lors  une  nouvelle  dissolution  de  ce  sel 
devient  possible,  puisque  le  dissolvant  n'en  est  plus  saturé.  La 
formation  de  quatre  sels,  lors  du  mélange  de  deux  n'ayant  aucun 
élément  commun,  est  un  fait  tellement  vrai,  pour  le  cas  qui  nous 
occupe,  que  si  au  lieu  d'introduire  du  chlorure  de  sodium  dans  la 
dissolution  saturée  de  salpêtre,  on  y  introduit  du  chlorure  de  po- 
tassium, on  voit  une  portion  de  salpêtre  se  séparer;  ce  qui  prouve 
que  les  deux  sels  ne  s' étant  pas  réciproquement  décomposés  parce 
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qu'ils  ont  un  élément  commun1,  un- d'eux,  le  salpêtre,  a  dû  se  se* 
parer  en  partie,  sa  solubilité  étant  plus  grande  dans  l'eau  pure, 
que  dans  une  dissolution  de  chlorure  de  potassium.  De  ce  fait  on 
arrive  à  la  conséquence  générale  suivante  '..une dissolution  d'un 
sel  donné  sera  un  bon  dissolvant  d'un  second  sel,  si  entre  eux 
deux  il  n'y  a  rien  de  commun  ;  ce  sera  tout  le  contraire,  s'ils  ren- 
ferment un  même  principe.  Cette  conséquence  est  d'une  grande 
application  dans  l'industrie,  et  nous  eu  aurons  une  preuve,  lorsque 
nous  examinerons  le  traitement  des  eaux  mères  des  marais  salants. 

Les  sels  n'étant  solubles  que  dans  les  liquides  pour  lesquels 
ils  ont  de  l'affinité,  leurs  dissolutions  doivent  avoir  un  point  d'é- 
bullition  plus  élevé  que  celui  de  leurs  ùissolvants.  C'est  ce  qui 
a  lieu  en  effet,  et  ceci  est  bon  à  connaître,  car  on  peut  avoir  ainsi 
des  températures  constantes  supérieures  à  4-400°,  si  toutefois 
on  s'arrange  de  telle  sorte  que  la  vapeur  qui  s'élève  de  la  masse 
liquide,  par  suite  de  l'ébullition,  y  retombe  sans  cesse,  après  s'être 
condensée. 

Voici  un  tableau  indicatif  des  points  d'ébullition  de  différentes 
dissolutions  salines,  d'après  les  expériences  de  M.  Legrand  : 

.  Proportion  des  sels  Température 

Noms  des  sels.  pQur  j00  gr   d,eap  de  ^bullition. 

Chlorate  de  potasse 61,5  +104,2 

Chlorure  de  barium 60,1  +104,4 

Carbonate  de  sonde 48,5  +104,6 

Chlorure  de  potassium 49,4  •  +108,3 

Chlorure  de  sodium 41,2  1  +108,4 

Chlorhydrate  d'ammouiaqne.    88,9  +114,2 

Azotate  de  potasse 335,1 -t-  115,9 

Chlorure  de  strontium 117,15 +117,8 

Azotate  de  soude 224,8  4-121,0 

Carbonate  de  potasse 205,0  +  135,0 

Azotate  de  chaux   362,0  +151,0 

Chlorure  de  calcium 325,0 +  179,5 

Il  est  aisé  de  voir  que  l'on  saura  lequel  de  deux  sels  aura  plus 
d'affinité  pour  l'eau,  en  connaissant  le  point  d'ébullition  de  leurs 
dissolutions  saturées.  Vous  remarquerez,  que  les  points  d'ébulli- 
tion les  plus  élevés,  correspondent  aux  sels  déliquescents  :  or,  on 
ne  peut  pas  élever  de  doute  sur  le  degré  relatif  d'affinité  pour 
l'eau,  entre  le  sel  qui  enlève  celle-ci  à  l'air  et  le  sel  qui  la  lui 
cède. 

1.  C'est  une  règle  et  non  une  loi  que  deux  sels  ayant  un  principe  immédiat  com- 
mun ne  se  décomposent  pas.  On  sait  que  le  sulfate  de  cuivre  est  décomposé  par  le 
sulfate  de  potasse  :  il  se  forme  du  sulfate  acide  de  potasse  et  du  sulfate  basique 
de  cuivre. 
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L'eau  étant  un  corps  indifférent,  en  ce  sens  qu'elle  peut  jouer 
tantôt  le  rôle  d'acide,  tantôt  le  rôle  de  base,  décomposera  et  se 
partagera  les  éléments  des  sels  dont  l'acide  ou  la  base  sont  faibles  ; 
la  décomposition  sera  d'autant  plus  considérable,  que  l'action  de 
l'eau  sera  augmentée  par  l'influence  de  masse.  Le  stéarate  de  po- 
tasse nous  en  offre  un  exemple  frappant.  Lorsque  ce  sel  est  mis 
en  contact  avec  mille  parties  d'eau,  il  se  décompose  en  stéarate 
acide  et  en  potasse.  En  comparant  la  composition  du  sel  avec  la 
composition  des  produits  de  son  dédoublement,  on  voit  que  l'eau 
s'est  combinée  avec  chacun  d'eux. 

Composition  du  stéarate  Composition  des  produits  provenant  de  la  décomposition  du 

de  potasse.  stéarate  de  potasse  par  l'action  de  l'eau. 

(KO)»,  CM  H66  06    KO,  HO,  CM  H"  06 = Stéarate  acide  de  potasse. 

KO,  HO  =  Potasse  libre. 

M.  Chevreul  envisage  l'action  de  l'eau,  dans  le  cas  actuel,  à  un 
autre  point  de  vue  :  cet  illustre  savant  pense  que  la  décomposition 
du  stéarate  tient  à  ce  que  la  base  est  soluble  dans  l'eau  tandis  que 
l'acide  ne  l'est  point  ;  or  la  solubilité  d'un  corps  quelconque  sup- 
pose une  affinité  entre  les  molécules  de  ce  corps'et  celles  de  son 
disolvant  ;  c'est  celte  affinité,  qui  augmentée  par  la  masse,  déter- 
mine la  décomposition.  Effectivement,  si  l'on  fait  agir  de  l'éther 
sur  le  stéarate  acide  de  potasse,  on  ramène  ce  sel  à  l'état  de  stéa- 
rate neutre,  parce  que  l'acide  stéarique  est  très-soluble  dans 
l'éther,  tandis  que  la  potasse  ne  l'est  pas  du  tout  :  en  sorte  que, 
si  l'on  fait  agir  successivement  l'eau  et  l'éther.  on  peut  transfor- 
mer le  sel  en  ses  principes  immédiats  :  l'un  des  dissolvants  (l'eau) 
lui  enlèvera  la  base,  l'autre  (l'éther)  lui  enlèvera  l'acide.  En  par- 
tant de  ce  fait,  M.  Chevreul  est  parvenu,  par  de  nombreuses 
expériences,  à  poser  cette  généralité  :  «  lorsqu'un  sel  est  formé 
«  par  la  combinaison  d'une  base  soiuble  dans  l'eau  et  d'un  acide 
«  insoluble,  l'eau  peut  lui  enlever  une  partie  de  la  base  et  donner 
«  naissance  à  un  sel  acide  qui  se  précipite.  » 

Telle  ne  paraît  pas  être  la  règle  d'après  laquelle  agit  l'eau  sous 
l'influence  d'une  température  élevée  ;  on  voit  des  sels  dont  les 
acides  et  les  base?  sont  solubles  dans  l'eau,  se  décomposer  pour- 
tant sous  l'influence  de  la  vapeur.  Les  carbonates  alcalins  sont 
dans  ce  cas.  L'action  de  l'eau  sur  les  sels  à  une  haute  tempéra- 
ture a  acquis  en  Angleterre  une  certaine  importance  technique  ; 
nous  préparons  le  sulfate  de  soude  en  faisant  agir  l'acide  sul- 
furique  sur  le  sel  marin  ;  M.  Tilghmann  le  prépare  en  exposant 
à  l'action  de  la  vapeur  d'eau,  un  mélange  incandescent  de  gypse 
et  de  sel  commun  :  si  à  la  place  du  gypse,  il  met  du  minerai  de 
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chrome,  il  obtient  du  chroma  te  aicalin  :  en  un  mot,  l'application 
de  la  vapeur  à  la  décomposition  des.  sels,  est  devenue  maintenant 
à  l'étranger  un  procédé  régulier  pour  obtenir  de  nombreux  pro- 
duits. 

Maintenant  que  nous  savons  comment  les  sels  se  comportent 
sous  l'influence  de  l'électricité  et  de  la.  chaleur,  et  sous  celle  des 
milieux  (l'eau  et  l'air)  où  leurs  transformations  s'accomplissent, 
passons  a  l'étude  de  ces  transformations  mêmes  ;  étude  qui  exige 
d'autant  plus  de  soin,  que  son  objet  est  pour  ainsi  dire  la  pierre 
angulaire  de  la  chimie. 

Un  métal  oxydable  déplacera  toujours  un  métal  moins  oxy- 
dable; voilà,  messieurs,  une  règle  générale.  Pour  savoir  quels  seront 
les  métaux  qui  pourront  en  chasser  d'autres  engagés  dans  des  com- 
binaisons salines,  souvenons-nous  de  leur  affinité  relative  pour 
l'oxygène.  Ainsi  Ton  peut  admettre  que  les  métaux  de  la  première 
section  remplaceront  ceux  des  sections  suivantes.  Vous  savez, 
que  par  la  voie  sèche,  le  potassium  et  le  sodium,  qui  appartien- 
nent à  la  première  section,  chassent  de  leurs  combinaisons  sa- 
lines les  métaux  d'autres  sections;  mais  les  résultats  peuvent 
être  singulièrement  moditiés  par  la  présence  de  l'eau  :  en  effet, 
le  potassium  et  le  sodium  décomposent  ce  liquide  à  toutes  les 
températures  et  en  absorbent  l'oxygène  ;  dès  lors  ils  agissent  sur 
les  sels  dissous,  non  pas  comme  métaux,  mais  comme  oxydes. 
Toutefois,  on  vérifie  la  règle  très-aisément  pour  les  métaux  des 
4  dernières  sections.  Prenons  une  lame  de  zinc  et  plongeons-la 
dans  une  dissolution  d'un  sel  d'étain;  nous  verrons  à  l'instant 
même  ce  dernier  métal  se  précipiter  :  plongeons  une  lame  d'étain 
dans  une  dissolution  d'un  sel  de  cuivre,  et  nous  verrons  encore 
se  reproduire  un  phénomène  analogue  :  le  métal  du  sel  sera  mis 
en  liberté.  Enfin,  le  cuivre  produira  à  son  tour  un  résultat  sem- 
blable, si  on  le  met  en  contact  avec  un  sel  d'argent  dissous. 
Ainsi  le  zinc,  métal  de  la  troisième  section,  déplace  l'étain  qui  ap- 
partient à  la  quatrième;  l'étain  déplace  le  cuivre  qui  est  de  la  cin- 
quième ;  et  le  cuivre  déplace  l'argent  qui  appartient  à  la  sixième. 

Cependant  on  doit  se  bien  pénétrer  d'un  principe  qui  domine  la 
précipitation  des  métaux  par  les  métaux,  afin  de  ne  pas  être  arrêté 
par  des  anomalies  apparentes  :  Pour  qu'un  métal  puisse  en  préci- 
piter un  autre,  il  faut  non-seulement  qu'il  ait  plus  de  tendance  à 
se  combiner  avec  l'oxygène,  mais  il  faut  en  outre  qu'il  soit  tou- 
jours électro-positif  relativement  au  métal  qu'il  doit  précipiter. 
Cela  admis,  on  conçoit  non-seulement  pourquoi  un  métal  en  pré- 
cipite un  autre,  quoique  tous  les  deux  appartiennent  à  la  même 
section,  mais  on  s'explique  pourquoi  il  ne  précipite  point  un  métal 
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qui  appartient  à  une  section  inférieure.  Ainsi  nous  voyons  rétain 
précipiter  l'antimoine  et  non  pas  le  plomb.  Expliquons  ce  fait 
qui  paraît  en  opposition  avec  la  règle,  mais  qui  s'accorde  avec 
le  principe  que  nous  venons  de  poser.  L'étain  est  plus  oxydable  et 
par  conséquent  plus  chlorurable  que  l'antimoine;  ce  dernier  mé- 
tal, que  nous  supposerons  sous  la  forme  de  chlorure  dissous,  sera 
donc  précipité  par  le  premier  :  en  se  précipitant,  l'antimoine  se 
met  en  contact  avec  l'étain  et  forme  ainsi  un  couple  voltaïque 
dont  il  est  l'élément  négatif;  ce  couple  agit  pour  son  compte  sur 
le  chlorure  d'antimoine  et  le  décompose;  le  chlore  se  portera  sur 
l'élément  positif  et  l'antimoine  sur  le  négatif.  Cette  figure  vous 
l'expliquera  encore  mieux. 

-  + 
Chlore  Antimoine. 

Étain    Antimoine. 

Le  sens  de  l'action  chimique  étant  le  même  que  celui  de  l'ac- 
tion galvanique,  l'une  achève  ce  que  l'autre  commence.  S'il  y  avait 
du  plomb  à  la  place  de  l'antimoine,  Ton  pourrait  supposer  que 
l'action  commençât  en  vertu  (ie  la  plus  grande  affinité  de  l'étain 
pour  le  chlore  ;  mais  dès  que  le  plomb  se  trouverait  en  contact 
avec  l'étain,  il  formerait  un  couple  voltaïque  dont  il  serait  l'élé- 
ment positif  :  son  effet  étant  alors  inverse  de  celui  de  l'action  chi- 
mique exercée  par  rétain,  il  y  aurait  nécessairement  une  espèce 
d'équilibre,  et  tout  phénomène  cesserait.  Nous  en  voyons  la  rai* 
son  par  la  figure  ci-dessous. 

~  + 

Chlore      Plomb. 

-  + 
Étain       Plomb. 

Le  plomb  serait  d'abord  précipité  par  l'étain,  ensuite  il  serait 
redissous  par  le  chlore.  Dans  ce  cas,  l'action  galvanique  détrui- 
rait, au  lieu  de  continuer,  ce  que  l'action  chimique  aurait  com- 
mencé. 

Comme  la  chimie  analytique  et  les  arts  eux-mêmes  tirent  un 
grand  parti  de  la  précipitation  des  métaux  par  les  métaux,  j'ai  cru 
utile  de  mettre  sous  vos  yeux  un  tableau  qui  résume  les  cas  les 
plus  ordinaires  de  ces  sortes  de  réactions. 
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SBLS  DONT  LES  DISSOLUTIONS  SONT   REDUCTIBLES  PAU   CERTAINS 

MÉTAUX. 

Sels  d'étain.  \ 

—  d'antimoine. 

—  de  bismuth. 

—  de  plomb.  f    ,.  . 

—  de  caivre       j  réduits  par  le  fer,  le  «ne  et  tous  \  rtûults  P*? le  ter 

—  de  mercure     )     ceux  qui  précèdent  le  cuivre,     i        e    e  zmc 

—  d'argent         \  réduits  par  le  zinc,  le  fer,  le  man- 

—  de  platine      {     ganèse,  le  cobalt  et  tous  ceux 

—  d'or  )     qui  précèdent  l'argent. 

Quelques  circonstances  peuvent  faire  varier  les  résultats,  bien 
que  le  principe  que  nous  avons  posé  reste  intact  ;  ainsi  tel  métal 
qui  sera  précipité  s'il  est  dissous  dans  une  liqueur  acide,  ne  le 
sera  plus  s'il  est  dissous  dans  une  liqueur  alcaline.  J'ai  eu  l'occa- 
sion de  vérifier  ce  fait  pour  la  plus  grande  partie  des  métaux  qui 
précipitent  l'argent  de  ses  dissolutions  acides.  Il  est  aisé  de  le  con- 
stater en  opérant  sur  une  dissolution  ammoniacale  de  chlorure 
d'argent.  Quelquefois  l'action  est  arrêtée  par  des  influences  méca- 
niques. Si  l'on  plonge  un  fil  de  fer  dans  une  dissolution  d'azotate 
d'argent,  il  se  recouvre  immédiatement  d'une  couche  très-mince 
de  ce  dernier  métal;  mais  bientôt  la  précipitation  s'arrête  :  cela 
n'arriverait  pas,  si  l'argent,  ne  se  déposait,  pas  en  couches  ser- 
rées et  continues  :  alors  le  contact  entre  la  dissolution  et  le  fer  ne 
serait  jamais  entravé  et  ce  métal  ne  se  trouverait  plus  renfermé 
comme  dans  une  espèce  d'étui.  Le  plomb  précipite  le  cuivre  de 
l'acétate  et  de  l'azotate,  mais  point  celui  du  sulfate  et  du  chlorure, 
parce  que  ces  deux  derniers  sels  à  base  de  plomb  étant  insolu- 
bles, adhèrent  à  la  surface  du  métal  précipitant  et  l'isolent. 

Enfin  il  y  a  des  sels  qui,  mis  en  contact  avec  les  métaux  de  la 
même  espèce  que  ceux  qu'ils  renferment,  se  modifient  par  suite 
d'une  réduction  de  la  base,  et  quelquefois  même  par  suite  de  la 
réduction  de  l'acide.  Ainsi  l'azotate  de  peroxyde  de  fer,  mis  en  con- 
tact avec  du  fer  métallique,  se  transforme  en  azotate  de  protoxyde  : 
l'azotate  de  plomb  devient  azotite  par  l'action  du  plomb.  A  part  ces 
cas  très-peu  nombreux,  le  fait  saillant  de  l'action  des  métaux  sur 
les  sels  est  celui  de  la  réduction  totale  de  l'oxyde;  phénomène  qui 
ne  peut  avoir  lieu  que  lorsque  le  métal  précipitant  est  plus  oxydable 
que  le  métal  précipité,  et  lorsque  ce  dernier,  par  son  contact  avec 
l'autre  métal,  forme  un  couple  voltaïque  dont  il  est  l'élément 
électro-négatif. 

Les  bases  solubles  déplacent  les  bases  insolubles  de  leurs  dis- 
solutions salines.  Voilà,  Messieurs,  une  autre  règle  générale. 
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Vous  savez  que  les  bases  solubles  appartiennent  aux  métaux  de 
la  première  section.  Or,  à  l'aide  d'une  de  ces  bases  choisie  au 
hasard,  vous  déplacerez  une  base. quelconque  des  5  dernières 
sections. 

Mais  les  bases  solubles  ne  sont  pas  seules  à  avoir  une  action 
sur  les  sels  ;  d'ailleurs  on  se  ferait  une  idée  fort  inexacte  de  cette 
action,  si  on  la  rattachait  exclusivement  à  une  question  de  solubi- 
lité. S'il  y  a  un  guide  à  choisir  pour  déterminer  d'avance  l'action 
des  bases  sur  les  sels,  c'est  la  connaissance  de  la  faculté  neutra- 
lisante des  bases  elles-mêmes,  faculté  qui,  pour  le  cas  actuel, 
peut  être  indiquée  par  les  réactifs.  Supposez  que  vous  salifiiez, 
par  un  même  acide  puissant ,  un  équivalent  d'argent  et  un  de 
cuivre  :  le  premier  sel  sera  neutre  aux  réactifs  colorés,  le  second 
sera  acide  ;  de  là  vous  pouvez  conclure  que  l'oxyde  de  cuivre  est 
une  base  moins  énergique  que  l'oxyde  d'argent.  Si  vous  faites  une 
expérience  semblable  avec  du  peroxyde  de  fer  et  du  bi-oxyde  de 
cuivre,  vous  trouverez  que  le  premier  sel  aura  une  réaction  beau* 
coup  plus  aeide  que  le  dernier,  ce  qui  indiquera  que  le  bioxyde 
de  cuivre  est  une  base  plus  énergique  que  le  peroxyde  de  fer.  II 
suit  de  là  que  toutes  les  bases  ne  jouissent  pas  au  même  degré  de 
la  faculté  de  faire  disparaître  les  propriétés  des  acides  :  or,  on 
restera  plus  près  de  la  vérité  en  énonçant  d'une  manière  générale 
l'action  des  bases  sur  les  sels,  dans  les  termes  suivants  :  les  bases 
les  plus  neutralisantes  déplaceront  dans  les  sels  les  bases 
moins  neutralisantes. 

Cet  énoncé  exige  des  explications,  car  le  déplacement  définitif 
peut  aussi  bien  être  la  conséquence  d'une  action  purement  chi- 
mique, que  d'une  action  chimique  et  mécanique  à  la  fois.  Suppo- 
sez, en  effet,  qu'un  équivalent  de  potasse  soit  mis  aux  prises  avec 
un  équivalent  d'azotate  de  baryte,  et  que  l'action  se  passe  en  pré- 
sence d'une  quantité  d'eau  suffisante  pour  tenir  en  dissolution 
toute  sorte  de  produit  qui  pourrait  en  résulter.  Il  est  évident  que 
dans  ce  cas,  comme  il  n'y  aura  aucune  réaction  apparente,  on  ne 
saura  pas  si  l'une  des  bases  chasse  l'autre,  ou  bien  si  elles  se  par- 
tagent l'acide  en  une  proportion  quelconque  :  mais  si  l'on  met 
aux  prises  un  équivalent  de  baryte  avec  un  équivalent  de  sulfate 
de  potasse,  l'un  et  l'autre  dissous  dans  l'eau,  on  verra  la  baryte 
enlever  à  la  potasse  tout  l'acide  sulfurique,  et  se  séparer  sous 
forme  de  sulfate  de  baryte.  Pourrait-on  conclure  de  ce  fait  que 
la  baryte  est  une  base  plus  énergique  que  la  potasse?  Certaine- 
ment non ,  et  je  vais  vous  le  prouver,  en  vous  démontrant  que 
quand  même  l'énergie  de  ces  deux  bases  aurait  été  la  même,  le 
résultat  n'en  aurait  pas  été  différent,  grâce  à  l'insolubilité  d'un  des 
i.  20 
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produite  de  l'action.  Admettez  par  hypothèse  que  l'énergie  chi- 
mique des  deux  bases  soit  la  même  ;  qu'elles  se  partagent  égale- 
ment l'acide,  et  que  les  deux. sels  qui  en  résultent  soient  solubtes. 
On  aura  évidemment  dans  le  liquide  4  produits  : 

io  1  Équivalent  de  potasse 

2o  1  Équivalent  de  baryte 

3o  1  Équivalent  de  sulfate  de  potasse 

4o  .1  Équivalent  de  sulfate  de  baryte. 

Ces  4  corps  se  feront  équilibre  en  ce  sens,  que  si  le  demi-équi- 
valent de  baryte  tend,  d'une  part,  à  décomposer  le  demi-équiva- 
lent de  sulfate  de  potasse,  d'une  autre  part,  la  potasse  agit  sem- 
blablement  sur  le  sulfate  de  baryte.  Puisque  de  chaque  côté  les 
forces  sont  égales  et  opposées,  il  doit  y  avoir  équilibre.  Mais  sup- 
posez que  l'une  d'elles  soit  mise  hors  d'action  (tel  serait  le  cas  du 
sulfate  de  baryte  qui  deviendrait  insoluble) ,  l'équilibre  serait 
alors  rompu.  Les  effets  de  l'action  de  la  baryte  sur  le  sulfate  de 
potasse  n'étant  plus  contre-balancés  par  ceux  de  l'action  de  la 
potasse  sur  le  sulfate  de  baryte,  il  y  aurait  un  nouveau  partage 
suivi  d'un  nouvel  équilibre;  équilibre  qui  serait  à  son  tour  rompu 
si  le  sulfate  de  baryte  devenait  encore  insoluble.  Vous  voyez  donc, 
Messieurs,  que  le  déplacement  d'une  base  par  une  autre  base  est 
loin  de  démontrer  que  la  dernière  est  plus  énergique  que  la  pre- 
mière. 

Depuis  longtemps,  Berthollet,  en  faisant  dépendre  tous  les  phé- 
nomènes de  déplacement  et  d'échange,  non  pas  de  l'action  chi- 
mique, mais  des  conditions  d'insolubilité  ou  de  volatilité,  posa  ses 
fameuses  lois ,  que  l'on  peut  résumer  et  énoncer  de  la  manière 
suivante  :  — Lors  de  V action  réciproque  des  corps  composés,  il  y 
aura  décomposition  toutes  les  fois  que  tes  produits  seront  plus 
volatils  ou  moins  solubtes  que  les  corps  agissants  mêmes.  — 
On  voit  que,  d'après  Berthollet,  l'énergie  chimique  relative  .des 
corps  en  présence,  est  rejetée  bien  loin,  et  les  conditions  phy- 
siques des  produits  qui  peuvent  s'engendrer,  permettent  seules 
de  prévoir  les  résultats  des  actions.  Mais  il  est  visible  que  les  loi 9 
de  Berthollet  ne  comprennent  pas  tous  les  cas  de  l'action  générale 
et  réciproque  des  corps;  car,  tout  en  admettant  la  justesse  de  ces 
lois,  il  n'en  est  pas  moins  vrai  que  leurs  premiers  effets  sont  dus 
à  l'énergie  chimique  des  corps  agissants  :  les  conditions  physiques 
des  produits  donneront  une  direction  particulière  aux  effets  ulté- 
rieurs, mais  le  commencement  de  l'action  sera  toujours  subor- 
donné aux  affinités.  Je  passe  à  un  exemple  :  versez  de  la  baryte 
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sur  une  dissolution  de  sulfate  de  potasse,  ce  dernier  sel  sera 
complètement  décomposé  et  il  se  formera  du  sulfate  de  baryte. 
Suivant  Berthollet,  la  décomposition  a  eu  lieu  parce  que  le  sulfate 
de  baryte  est  insoluble;  ce  qui  revient  à  dire  que  l'insolubilité 
d'un  sel  a  été  la  cause  de  la  formation  du  sel  même  ;  ou,  en 
d'autres  termes,  que  sans  l'insolubilité  le  nouveau -sel  ne  se  serait 
pas  formé.  Mais  il  y  a  longtemps  que  Gay-Lussac  a  demandé1, 
comment  il  peut  se  faire  que  la  qualité  d'un  corps  soit  la  cause  de 
la  formation  de  ce  corps.  L'insolubilité  du  sulfate  de  baryte  ne 
se  manifeste  qu'autant  que  le  sulfate  de  baryte  existe  ;  lorsque  ses 
éléments  se  sont  combinés,  ils  étaient  évidemment  soustraits  à 
l'influence  de  l'insolubilité,  puisque  le  corps  dont  elle  est  une 
propriété  n'existait  pas.  La  baryte,  mise  en  contact  avec  le  sulfate 
de  potasse,  a  du  commencer  par  déplacer  une  portion  quelconque 
de  cette  dernière  base  ;  le  sulfate  de  baryte,  qui  s'est  formé  par 
suite  de  ce  déplacement,  a  été  entraîné  hors  de  la  sphère  d'action, 
à  cause  de  son  insolubilité,  mais  le  déplacement  initial  de  la 
potasse  par  la  baryte  n'a  pu  s'effectuer  que  sous  l'empire  des  affi- 
nités. D'ailleurs,  d'après  les  vues  de  Berthollet,  comment  pour- 
rait-on expliquer  le  déplacement  d'une  base  insoluble  par  une 
base  également  insoluble  !  Faites  bouillir  de  l'oxyde  d'argent  avec 
un  sel  de  cuivre,  la  base  de  ce  sel  sera  mise  en  liberté  et  l'on  aura 
un  sel  d'argent;  faites  bouillir  de  l'oxyde  de  zinc  avec  un  sel  à 
base  de  peroxyde  de  fer ,  cette  dernière  base  sera  expulsée  com- 
plètement. Or  je  ne  sache  pas  qu'il  y  ait  une  différence  d'insolubi- 
lité entre  les  oxydes  d'argent,  de  cuivre,  de  zinc,  de  fer.  Dans  ce 
cas,  il  faudra  bien  admettre  qu'une  base  en  chasse  une  autre,  parce 
qu'elle  est  chimiquement  plus  forte.  Au  surplus,  comment  conce- 
voir, sans  recourir  aux  affinités,  qu'une  base  insoluble  À  expulse 
complètement  une  autre  base  insoluble  B,  et  une  partie  seulement 
d'une  autre  base  également  insoluble  B'? 

En  résumé,  voici  comment  on  peut  envisager  l'action  des  bases 
sur  les  sels. 

Une  base  puissante  chassera  toujours  d'une  combinaison  sa- 
'Une  une  base  moins  puissante. 

La  mesure  de  ce  déplacement  sera  donnée  pa*  la  puissance 
chimique  relative  des  deux  bases,  c'est-à-dire  par  leur  affinité 
respective  pour  f  acide. 

Ijps  conditions  d'insolubilité  et  de  volatilité  peuvent  masquer 
cette  mesure  et  produire  des  résultats  indépendants  des  affi- 
nités. 

1 .  Considérai  ion»  sur  les  forces  chimiques,  dans  les  Annales  de  Chimie  et  de 
physique,  t.  70,  p.  407. 
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Si  donc  une  base  soluble  agit  sur  un  sel  dont  la  base  est  so- 
luble ,  il  y  aura  un  partage  de  l'acide  selon  les  affinités  relatives 
des  bases.  Si  une  base  soluble  agit  sur  un  sel  dont  la  base  est  in- 
soluble ,  celle-ci  sera  déplacée  complètement.  Si  une  base  inso- 
luble agit  sur  un  sel  à  base  également  insoluble  ,  le  déplacement 
aura  or  n'aura  pas  lieu  ,  sera  complet  ou  sera  partiel ,  selon  que 
l'une  des  bases  l'emportera  sur  l'autre  par  sa  faculté  neutra- 
lisante. 

Je  vous  engage,  Messieurs,  à  bien  graver  dans  votre  esprit  ces 
principes,  car  nous  les  invoquerons  encore  pour  compléter  l'étude 
des  sels,  et  de  plus  ils  sont  d'une  application  pratique  de  tous 
les  jours. 

Je  vais  vous  donner  quelques  exemples  qui  vous  édifieront 
sur  l'usage  qu'on  peut  en  faire.  Supposez  que  vous  vouliez  pré- 
parer de  l'azotate  d'argent  :  ce  sel  est  un  réactif  des  plus  em- 
ployés ;  fondu,  il  sert  aux  médecins  sous  le  nom  de  pierre  infer- 
nale. Naturellement  vous  dissoudrez  une  pièce  de  monnaie  dans 
l'acide  azotique  ;  mais  la  monnaie  d'argent  étant  un  alliage,  vous 
aurez  ainsi  une  dissolution  d'argent  et  de  cuivre,  et  le  sel  que  vous 
en  tirerez,  sera  un  mélange  de  deux  sels,  dont  un,  celui  de  cuivre, 
rendra  l'usage  de  l'autre  très-dangereux.  On  connaît  sans  doute 
des  moyens  pour  les  séparer,  et  pour  avoir  ainsi  de  l'azotate  d'ar- 
gent pur  ;  mais  ces  moyens  sont  longs,  et  même  difficiles.  Eh  bien  1 
précipitez  par  de  la  potasse  un  peu  de  votre  dissolution  impure, 
lavez  le  précipité,  qui  est  formé  en  grande  partie  d'oxyde  d'argent, 
et  ajoutez-le  au  reste  de  la  dissolution  ;  au  bout  de  plusieurs  heures, 
surtout  si  la  température  est  entretenue  à  +  60°  ou  +  70°,  elle 
sera  devenue  extrêmement  pure.  C'est  que  l'oxyde  d'argent,  base 
puissante,  a  remplacé  l'oxyde  de  cuivre,  base  moins  puissante. 
Ce  procédé  est  d'une  application  fréquente,  pour  puriûer  les  dis- 
solutions salines  métalliques.  L'analyse  même  profite  de  l'énergie 
différente  dés  bases.  Supposez  en  effet ,  que  l'on  veuille  séparer 
le  peroxyde  de  fer  du  protoxyde  ;  en  versant  peu  à  peu  et  avec 
précaution  de  l'ammoniaque  dans  la  dissolution  des  deux  bases, 
on  précipitera  d'abord  la  plus  faible,  c'est-à-dire  le  peroxyde:  en 
sachant  s'arrêter  à  temps,  la  séparation  pourra  être  très-précise. 

La  connaissance  de  l'ordre .  de  tendance  des  oxydes  pour  les 
acides  étant  d'une  fréquente  application  dans  les  laboratoires,  je 
vais  vous  faire  connaître  deux  séries  de  bases  rangées  par  ordre 
de  leur  énergie  décroissante,  suivant  qu'elles  sont  combinées  avec 
l'acide  azotique  ou  l'acide  chlorhydrique  '. 

1 .  Ces  séries  ont  été  établies  par  M.  Person. 
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Bases  insolubles  rangées  suivant  leur 
affinité  décroissante  pour  l'acide 
azotique. 

Oxyde  de  magnésium. 

—  d'argent. 

—  de  cobalt. 

—  de  nickel. 

—  de  cérium. 

—  de  zinc. 

—  de  manganèse. 

—  de  plomb. 

—  de  cadmium. 

—  de  cuivre. 

—  de  glnciniuin. 

—  d'aluminium. 

—  d'urane. 

—  de  chrome. 

—  de  mercure  (protoxyde). 

—  de  mercure  (peroxyde). 

—  de  fer  (peroxyde).  . 

—  de  bismuth. 


Bases  insolubles  rangées)  suivant  leur 
affinité  décroissante  pour  l'acide 
chlor  hydrique. 

Oxyde  de  magnésium. 

—  de  cobalt. 

—  de  nickel. 

—  de  mercure  (peroxyde). 

—  de  cérium. 

—  de  tinc. 

—  de  manganèse. 

—  de  fer  (protoxyde). 

—  d'arane  (protoxyde). 

—  de  cuivre. 

—  d'étain  (protoxyde). 

—  de  glucinium. 

—  d'urane  (sesquioxyde). 

—  de  chrome. 

—  de  fer  (peroxyde). 

—  d'étain  (peroxyde). 

—  de  bismuth. 

—  d'antimoine  (peroxyde). 


En  terminant  ce  que  j'avais  à  vous  dire  de  plus  important  rela- 
tivement à  Faction  des  bases  sur  les  sels,  je  vous  ferai  observer 
que  cette  action  n'a  pas  toujours  pour  résultat  de  déplacer  ou  de 
ne  pas  déplacer  une  autre  base  ;  il  peut  se  faire  : 

4  °  Qu'une  base  ajoutée  à  un  sel  se  combine  avec  lui  pour  faire 
un  sel  basique.  Exemple  :  Oxyde  de  plomb  et  azotate  de  plomb 

PbO  +  PbCÀzO»  —  [  (PbO)»,Az08] . 

2°  Qu'une  base  ajoutée  à  un  sel  lui  enlève  une  partie  de  son 
acide  et  forme  ainsi  un  sel  neutre  et  un  sous-sel.  Exemple  :  Potasse 
et  sulfate  de  cuivre 

K  +  2CuO,S03  —  K0,S05  +  [  (CuO)»,SO*  ] 

3°  Qu'une  base  se  combine  avec  un  sel  acide  pour  former  un 
sel  neutre.  Exemple  :  Potasse  et  bisulfate  de  potasse 

KO  +  KO,2SO»  —  ÎKO,SO». 

Je  n'insiste  pas  sur  ces  particularités,  car,  pour  en  saisir  l'es- 
prit par  vous-mêmes,  il  vous  suffira  d'un  peu  de  réflexion. 

L'étude  de  l'action  des  acides  sur  les  sels  va  devenir  pour  nous 
très-facile,  par  suite  des  principes  que  nous  avons  précédemment 
posés.  Ainsi  nous  admettrons  que  lorsqu'un  acide  est  mis  en  con- 
tact avec  un  sel  soluble,  et  en  telle  proportion  qu'il  puisse  former 
i.  20. 
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avec  la  hase,  un  sel  chimiquement  équivalent  à  celui  sur  lequel  il 
agit,  il  expulsera  entièrement  l'acide,  si  son  énergie  est  très-con- 
sidérable, par  rapport  à  celle  de  l'autre  acide  :  ou  bien  encore,  il 
n'exercera  aucune  action ,  si  son  énergie  propre  est  très-faible  : 
enfin  il  s'emparera  d'une  portion  de  base,  et  il  y  aura  ainsi  un  par- 
tage qui  sera  en  raison  de  l'énergie  respective  des  deux  acides. 
Voilà  le  principe  général  ;  je  vais  tâcher  de  vous  le  démontrer 
par  quelques  exemples. 

Si  vous  mêlez  deux  dissolutions  très-peu  volumineuses,  con- 
tenant, l'une  de  l'azotate  de  potasse,  l'autre  une  quantité  d'acide 
phosphorique  suffisante  pour  former  avec  la  base  un  phosphate 
ordinaire,  vous  ne  verrez  aucun  phénomène  qui  indique  une  ré- 
action quelconque.  Versez  sur  ce  mélange  liquide  une  assez  grande 
quantité  d'alcool,  vous  verrez  qu'il  se  forme  un  dépôt:  séparez-le 
par  filtra tion,  cherchez  ensuite  si  le  liquide  filtré  renferme  de  l'acide 
azotique,  et  vous  n'en  trouverez  pas  de  trace  appréciable,  ce  qui 
prouve  que  cet  acide,  beaucoup  plus  puissant  que  l'autre,  n'a 
pas  lâché  prise.  Je  vais  maintenant  vous  expliquer  pourquoi  cette 
conclusion  est  légitime.  L'azotate  et  le  phosphate  de  potasse  sont 
insolubles  dans  l'alcool  très-concentré.  Si  le  premier  de  ces  deux 
sels  avait  été  décomposé  par  l'acide  phosphorique,  il  aurait  dû 
se  former  une  quantité  quelconque  du  second  sel,  et  par  contre, 
une  certaine  portion  d'acide  azotique  aurait  dû  devenir  libre  :  on 
aurait  eu  alors  en  dissolution  dans  l'eau  : 

io  Azotate  de  potasse  (  sel  insoluble  dans  l'alcool  ); 
2o  Phosphate  de  potasse  (  sel  insoluble  dans  l'alcool }  ; 
3o  Acide  azotique  (  acide  soluble  dans  l'alcool  )  ; 
4P  Acide  phosphorique  (acide  soluble  dans  l'alcool  ). 

Les  choses  étant  ainsi,  l'alcool  n'aurait  dissous  que  les  deux 
acides  et  aurait  laissé  déposer  un  mélange  des  deux  sels. 

Voici  une  dissolution  de  borax  (borate  de  soude)  :  elle  est  légè- 
rement colorée  par  de  la  teinture  de  tournesol  ;  j'y  verse  La  quan- 
tité d'acide  sulfurique  rigoureusement  nécessaire  pour  faire  avec 
toute  la  soude  du  borax  du  sulfate  de  soude:  vous  voyez  que  la 
teinture  du  tournesol  a  pris  la  couleur  rouge-vineuse,  couleur  que 
les  acides  faibles  communiquent  à  ce  réactif.  Cela  prouve  qu'il  n'y 
a  pas  eu  de  partage  de  la  base  entre  les  deux  acides;  car,  si  la 
moindre  partie  d'acide  sulfurique  était  restée  libre,  le  tournesol 
serait  devenu  rouge-pelure  d'oignon  *  :  en  effet,  il  me  suffira  d'in- 

1 .  Néanmoins  il  pourrait  y  avoir  une  quantité  si  faible  d'acide  sulfurique  libre, 
que  la  teinture  dp  tournesol  ne  pût  pas  tourner  an  ronge  pelure  d'oignon. 
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troduire  dans  le  liquide  une  petite  quantité  de  cet  acide  pour  que 
la  couleur  annoncée  paraisse. 

Voilà  donc,  Messieurs,  deux  cas  opposés:  dans  l'un,  nous  avons 
vu  un  acide  résister  aux  attaques  d'un  autre  acide  ;  dans  l'autre, 
nous  avons  vu,  au  contraire,  une  expulsion  complète. 

Il  ne  me  reste  plus  qu'à  vous  montrer  le  cas  où  l'acide  d'un  sel 
n'est  expulsé  qu'en  partie  par  un  autre  acide. 

Je  prends  une  dissolution  d'azotate  de  potasse  ;  j'y  mêle  une 
quantité  équivalente  d'acide  sulfurique,  ensuite  je  chauffe  peu  à 
peu  le  mélange  jusqu'à  +  40°  ou  -h  50°,  puis  je  le  verse  dans 
cent  fois  son  poids  d'alcool  anhydre.  Il  se  forme  un  dépôt  que  je 
sépare  par  filtration.  Que  s'est-il  passé?  Si  l'on  admet  que  l'azo- 
tate a  été  complètement  décomposé,  il  se  sera  formé  du  sulfate 
de  soude,  et  tout  l'acide  azotique  sera  devenu  libre  ;  si,  au  con- 
traire, on  admet  un  partage  de  la  base  entre  les  deux  acides,  il 
doit  s'être  formé  une  certaine  quantité  de  sulfate  de  soude,  de 
sorte  que  le  mélange  doit  contenir  deux  sels  et  deux  acides.  Dans 
le  premier  cas ,  l'alcool  ne  contiendra  que  de  l'acide  azotique  ; 
dans  le  second  cas,  il  contiendra  tout  à  la  fois  de  l'acide  azotique 
et  de  l'acide  sulfurique  :  quant  aux  deux  sels  ils  se  trouveront 
dans  le  précipité,  puisque  l'alcool  ne  les  dissout  pas.  Cela  dit,  il 
nous  sera  aisé  de  prouver  que  soit  dans  le  dépôt,  soit  dans  l'al- 
cool, on  trouve  de  l'acide  sulfurique.  Si  l'on  étend  d'eau  une  cer- 
taine quantité  de  l'alcool,  et  si  l'on  y  verse  un  peu  d'eau  de  ba- 
ryte, on  verra  s'y  former  un  dépôt  blanc  que  les  réactifs  ordi- 
naires démontreront  n'être  que  du  sulfate  de  baryte.  Si  d'autre 
part,  après  avoir  bien  lavé  avec  de  l'alcool  le  premier  précipité,  on 
en  dissout  un  peu  dans  l'eau,  et  si  l'on  verse  dans  la  dissolution 
un  peu  d'eau  de  baryte,  on  verra  encore  se  former  un  précipité  de 
sulfate  de  cette  base.  Puisque  l'on  trouve  de  l'acide  sulfurique  soit 
dans  l'alcool  qui  a  agi  sur  le  mélange  d'acide  sulfurique  et  d'azo- 
tate de  potasse,  soit  dans  le  dépôt  qui  s'est  formé  dans  l'alcool 
même,  il  est  évident  que  les  deux  acides  se  sont  partagé  la  base. 

On  peut  conclure  de  ces  expériences  que  la  différence  d'éner- 
gie chimique  entre  l'acide  sulfurique  et  l'acide  azotique  n'est 
pas,  à  beaucoup  près,  aussi  considérable  que  celle  qui  existe 
entre  les  acides  borique  et  sulfurique  et  entre  les  acides  phospho- 
rique  et  azotique. 

Ces  faits  prouvent  donc  la  justesse  du  principe  qui  admet  que, 
dans  l'action  mutuelle  des  corps  composés,  les  échanges  et  les 
remplacements  dépendent  en  quelque  sorte  de  l'énergie  chimique 
des  corps  agissants.  II  est  bien  entendu  que  si,  dans  l'action, 
interviennent  des  influences  perturbatrices  telles  que  celles  de 
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l'insolubilité  et  de  la  volatilité  des  produits,  les  résultats  chan- 
geront, quoique  le  principe  reste  toujours  le  même.  En  effet, 
vous  venez  de  voir  que  l'acide  sulfurique  est  plus  puissant  que 
l'acide  borique  ;  mais  si  vous  exposez  à  une  température  très- 
élevée  un  mélange  de  ce  dernier  acide  et  de  sulfate  de  soude, 
vous  finirez  par  avoir  du  borate  de  soude,  et  tout  l'acide  sulfu- 
rique sera  expulsé  :  c'est  que  l'acide  borique  est  fixe  à  la  tempé- 
rature à  laquelle  l'acide  sulfurique  est  volatil.  Voici  une  dissolu- 
tion de  sulfate  de  potasse,  j'y  verse  de  l'acide  tartrique  :  vous 
verrez  dans  un  instant  se  former  un  précipité  de  bitartrate  de 
potasse  (crème  de  tartre).  Pourrais-je  inférer  de  ce  fait  que 
l'acide  tartrique  est  plus  puissant  que  l'acide  sulfurique?  Non 
sans  doute.  Si  ce  dernier  acide  a  été  déplacé,  c'est  que  le  bitar- 
trate de  potasse  est  incomparablement  moins  soluble  que  le  sul- 
fate :  ainsi  l'action  a  commencé  par  un  double  échange,  peut-être 
en  proportion  minime,  et  l'insolubilité  d'un  des  produits  l'a  con- 
tinuée et  l'a  rendue  complète. 

L'action  des  acides  et  des  bases  sur  les  sels  étant  régie  par  le 
même  principe,  il  est  tout  naturel  que  l'on  rencontre  dans  les 
deux  cas  les  mêmes  particularités  :  ainsi  les  acides  n'agissent  pas 
toujours  sur  les  sels  pour  expulser  les  autres  acides  ou  partager 
les  bases  avec  eux  ;  mais  quelquefois  : 

4U  Ils  se  combinent  avec  un  sel  neutre  pour  en  faire  un  sel 
acide.  Exemple  :  sulfate  de  potasse  et  acide  sulfurique 

S08  +  K0,S0»  =  K0,(S0*)a; 

2°  Ils  enlèvent  une  partie  de  la  base  et  forment  un  sel  neutre 
et  un  sel  acide  ;  exemple  :  phosphate  de  chaux  et  acide  sulfurique 

(CaO)»,  Ph  08  +  2  HO,  SO*  =  (HO)» Ca  0,  Ph  0*  +  2  Ca 0,  SO»  ; 

3°  Ils  se  combinent  avec  un  sel  basique  pour  former  un  sel 
neutre  ;  exemple  :  sous-sulfate  de  cuivre  et  acide  sulfurique. 

(CuO)*,S05  +  2SO*-*3CuO,SO*. 

Vous  vous  êtes  aperçu,  Messieurs,  que  je  ne  fais  que  répéter  ce 
que  je  vous  ai  dit  déjà  relativement  à  l'action  des  bases  sur  les 
sels  :  j'intervertis  les  mots,  et  rien  de  plus. 

Jusqu'à  présent,  nous  n'avons  considéré  que  l'action  des  oxydes 
sur  les  sels.  Nous  ne  pouvons  quitter  ce  sujet  sans  nous  être  oc- 
cupés de  celle  des  hydracides.  Pour  parvenir  à  bien  comprendre 
cette  action,  il  faut  se  souvenir  de  la  définition  des  sels  d'après  le 
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système  que  nous  avons  adopté  ;  il  faut ,  de  plus,  nous  figurer 
graphiquement  la  manière  dont  un  sel  est  décomposé  par  un  oxa- 
cide considéré  comme  anhydre  et  comme  hydraté.  Dans  le  pre- 
mier cas,  c'est  un  acide  qui  en  déplace  un  autre  : 

A  +  MO,A'«=MO,A  +  A 

Acide       Sel,  Nouveau  Nouvel  acide 

anhydre  sel,  anhydre. 

Dans  le  second  cas,  c'est  un  double  échange  : 
HO,A  +  MO,A'  =  HO,A'  +  MO,A 

Aoide  Sel.  Nouvel  Nouveau 

hydraté.  acide  hydraté.       sel. 

L'action  des  hydracides  sur  les  sels  peut  aussi  être  interprétée 
de  deux  manières,  suivant  que  l'on  considère  les  sels  haloïdes  dis- 
sous (  chlorures,  bromures,  etc.  )  comme  des  combinaisons  d'hy- 
dracides  et  d'oxybases,  ou  bien  comme  des  corps  anhydres  formés 
de  deux  éléments,  dont  un  métallique  et  l'autre  métalloïdique. 

Dans  le  premier  cas,  ce  sera  encore  un  acide  qui  en  expulsera 
un  autre  : 

XH  +  MO,  A  =  MO,  XH  +  A 

Hydracide.         Sel.  Nouveau  sel  a       Acide 

hydracide.     ordinaire. 

Dans  le  deuxième  cas,  ce  sera  un  double  échange  entre  l'hydra- 
cide  et  la  base,  auquel  échange  l'acide  ne  prend  aucune  part  : 

XH  +  MO,  A  =  MX  +  HO  +  A 

Hydracide.  Sel.  Nouveau        Eau.        Acide 

sel  haloïde.  ordinaire. 

Quelle  que  soit  la  manière  dont  on  envisage  l'action  des  hydra- 
cides sur  les  sels,  soit  qu'on  la  considère  comme  la  cause  d'un 
déplacement  ou  d'un  échange,  l'un  ou  l'autre  sera  complet ,  par- 
tiel ou  nul ,  selon  les  affinités  des  corps  en  présence. 

L'action  de  l'acide  sulfhydrique  sur  les  sels  mérite  une  attention 
particulière  à  cause  de  l'application  fréquente  que  l'on  en  fait 
dans  les  laboratoires.  Beaucoup  de  sels  sont  entièrement  décom- 
posés par  1  hydrogène  sulfuré  ;  d'autres  ne  le  sont  qu'en  partie  ; 
d'autres  pas  du  tout.  Ces  différences  tiennent  à  la  différente  affi- 
nité des  métaux  pour  l'oxygène.  Les  sels  dont  les  métaux  sont  les 
plus  oxydables,  et  qui  appartiennent  aux  deux  premières  sections, 
ne  sont  pas  décomposés  par  l'acide  sulfhydrique,  quand  même 
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les  acides  des  sels  seraient  très-faibles.  Le  manganèse  seul  fait 
exception. 

Il  n'en  est  pas  de  même  des  sels  dont  les  métaux  appartien- 
nent à  la  troisième  section,  et  ont  une  affinité  moyenne  pour  l'oxy- 
gène :  ils  sont  tous  décomposés  ;  mais,  à  l'exception  de  ceux  à  base 
de  cadmium,  les  uns  ne  le  sont  qu'à  peine,  les  autres  ne  le  sont 
complètement  que  si  leurs  acides  sont  faibles.  Ainsi,  un  sel  de 
cadmium,  quel  que  soit  son  acide,  sera  complètement  décomposé 
et  donnera  naissance  à  un  sulfure  d'un  beau  jaune  pur  ;  un  sel  à 
base  de  zinc  ne  donnera,  par  l'action  du  même  réactif,  qu'un 
léger  précipité  ;  un  sel  à  base  de  fer  ne  donnera,  dans  les  mêmes 
circonstances,  aucune  réaction  appréciable  :  toutefois,  si  au  lieu 
d'opérer  sur  le  sulfate  de  fèr,  par  exemple,  l'on  opère  sur  l'acé- 
tate, la  décomposition  sera  complète.  Ce  que  je  viens  de  dire  doit 
vous  prouver  que  la  décomposition  des  sels  métalliques  non-seu- 
lement se  rattache  à  l'affinité  qu'ont  pour  l'eau  les  métaux  conte- 
nus dans  les  sels  mêmes,  mais  à  la  manière  d'agir  des  acides  sur 
les  sulfures.  Ainsi ,  les  sulfures  des  métaux  compris  dans  les  deux 
premières  sections  sont  décomposables  par  les  acides  les  plus 
faibles  :  ils  ne  peuvent  donc  passe  former  en  présence  d'un  acide. 
En  effet ,  admettez  pour  un  moment  que  l'acide  sulfhydrique  dé- 
compose le  sulfate  de  potasse,  il  se  formera  du  sulfure  de  potas- 
sium et  de  l'acide  sulfurique  : 

KO,  SO»  +  HS  =  KS  +  HO,  SO» 

Sulfate  de  po-      Acide       Sulfure       Acide  ctilfu- 
t&sse.  gulfhy-       de  po-  rique. 

drique.     tassium. 

Mais  si  l'acide  sulfurique,  même  étendu,  décompose  le  sulfure 
de  potassium,  comment  voulez-vous  que  ces  deux  composés  co- 
existent? 

Les  sulfures  des  métaux  qui  appartiennent  à  la  troisième  sec- 
tion ne  sont  pas  décomposés  par  les  acides  faibles,  tels  que  l'acide 
acétique,  mais  ils  le  sont  en  général  par  les  acides  forts,  suffisam- 
ment concentrés.  Gela  explique  pourquoi  le  sulfate  de  fer  résiste 
à  l'hydrogène  sulfuré  et  l'acétate  point;  cela  dit  aussi  pourquoi  le 
sulfate  de  zinc  ne  se  décompose  qu'autant  que  la  liqueur  n'est 
pas  franchement  acide.  C'est  encore  pour  la  même  raison  que  les 
sels  des  métaux  appartenant  aux  trois  dernières  sections  (ceux 
de  tantale  et  de  titane  exceptés  )  se  laissent  décomposer  entière- 
ment par  l'acide  hydrosulfurique,  quand  même  leurs  acides  se- 
raient très-puissants  :  c'est  que  les  acides  de  cette  nature,  si  toute-  • 
fois  ils  ne  sont  pas  très-concentrés,  ne  décomposent  pas  les  sul- 
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fures  de  ces  métaux.  Ainsi ,  je  verse  de  l'acide  acétique  sur  du  sul- 
fure de  potassium,  qui  nous  représente  les  deux  premières  sec- 
tions :  if  y  a  un  copieux  dégagement  d'hydrogène  sulfuré  ;  je  verser 
du  même  acide  sur  du  sulfure  de  fer,  qui  nous  représente  la  troi- 
sième section  :  il  n'y  aura  aucun  phénomène  ;  mais  si ,  à  la  place 
d'acide  acétique,  je  verse  de  l'acide  sulfarique,  même  étendu,  la 
décomposition  aura  lieu  Enfin,  ce  même  acide  sulfuriqoe,  qui  a 
si  bien  décomposé  le  sulfure  de  fer,  n'exercera  aucune  action  sur 
te  sulfure  de  cuivre,  qui  représentera  pour  nous  les  trois  dernières 
sections.  En  résumé  : 

t°  L'acide  sulfhydrique  (hydrogène  sulfuré)  ne  décompose  pas 
les  sels  dont  les  métaux  ont  une  grande  affinité  pour  l'oxygène  et 
dont  les  sulfures  sont  détruits  par  tous  les  acides  (  11*  et  2"  sec- 
tions) ; 

2°  Il  décompose  les  sels  à  acide»  faibles,  si  leurs  métaux  n'ont 
qu'une  affinité  moyenne  pour  l'oxygène  et  si  leurs  sulfures  ne  sont 
attaqués  que  par  les  acides  forts  ;  il  ne  décompose  ces  mêmes 
sels  que  peu  ou  point ,  si  leurs  acides  sont  énergiques  (  3e  section  )  ; 

3°  Il  décompose  les  sels  dont  les  métaux  n'ont  qu'une  faible  affi- 
nité pour  l'oxygène  et  dont  les  sulfures  résistent  aux  acides 
(4e,  5e  et  6e  sections). 

L'hydrogène  sulfuré  est  d'un  emploi  fréquent  dans  les  labora- 
toires :  premièrement,  parce  qu'il  sert  à  distinguer  les  métaux 
dont  il  décompose  les  sels,  des  métaux  dont  les  sels  résistent  à  son 
action  ;  secondement ,  parce  que  les  précipités  auxquels  il  donne 
lieu  par  son  action  décomposante  sur  les  sels,  sont  souvent  carac- 
téristiques. C'est  pourquoi  j'ai  fait  inscrire  au  tableau  suivant  les 
différentes  espèces  de  sels  décomposables  par  l'hydrogène  sulfuré 
et  la  couleur  de  leurs  précipités. 

Principales  espèces  des 

sels  décomposés  par  Couleur  du  précipité , 

1* hydrogène  sulfuré. 

Sels  de  plomb 

—  bismuth 

—  argent 

—  cuivre 

—  mercwe    >   no,n 

—  or 

—  platine 

—  fer  (1) 

—  cadmium jaunevif." 

—  étain  (protoxyde) , brrm  chocolat' 

—  —    (bioxyde) jaune  pâle. 

—  antimoine % orangé. 

—  manganèse  (1) #  rouge. 

1.  Ces  deux  espèces  de  sels  ne  sont  décomposés  par  l'hydrogène  sulfuré  que  lors- 
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.  Il  ne  nous  reste  plus  qu'à  étudier  l'action  mutuelle  des  sels. 
Nous  trouverons  encore  les  mêmes  lois  et  les  mêmes  principes 
que  nous  avons  trouvés  pour  l'action  réciproque  des  sels  et  des 
bases,  des  sels  et  des  acides» 

Commençons  par  examiner  l'action  que  les  sels  exercent  entre 
eux  par  la  voie  sèche.  S'ils  ont  un  principe  immédiat  commun, 
soit  l'acide,  soit  la  base,  ils  ne  se  décomposeront  pas,  mais  dans 
quelques  cas  ils  pourront  se  combiner  et  former  des  sels  doubles  : 
c'est  par  ce  procédé  que  l'on  se  procure  des  silicates  doubles,  des 
borosilicates,  etc.,  etc.  Lorsque  l'acide  et  la  base  des  deux  sels 
sont  différents,  on  peut  admettre  qu'en  général  il  y  aura  échange 
tantôt  complet,  tantôt  partiel,  suivant  l'énergie  relative  des 
acides  et  des  bases  et  suivant  leurs  masses.  Cherchons  un 
exemple,  et  pour  fixer  nos  idées ,  en  même  temps  pour  plus  de 
simplicité,  nous  supposerons  toujours  que  l'action  se  passe  entre 
un  nombre  égal  d'équivalents.  Si  l'on  chauffe  dans  un  creuset  en 
platine  à  une  chaleur  rouge  clair  un  mélange  intime  d'un  équiva- 
lent de  carbonate  de  soude  et  d'un  équivalent  de  sulfate  de  ba- 
ryte, il  n'y  aura  qu'un  |»eu  plus  d'un  tiers  du  mélange  qui  se  dé- 
composera ;  de  sorte  qu'en  reprenant  la  masse  par  l'eau,  on  aura 
4  sels  dans  les  proportions  suivantes  *. 

|  sulfate  de  baryte       !  ^  ingolubles. 
•j  carbonate  de  baryte  ) . 

ic«bou«tede««id.   {sebsoh|bles 
1  sulfate  de  soude        ) 

Si  l'on  faisait  la  même  expérience  avec  3  équivalents  de  car- 
bonate de  soude  et  4  équivalent  de  sulfate  de  baryte,  la  décompo- 
sition serait  à  peu  près  complète  ;  l'on  aurait  alors  : 

1  carbonate  de  baryte.  )  Deux  nouveaux  sels  provenant 

1  sulfate  de  soude.       )     de  la  décomposition  complète 

2  carbonate  de  soude.         du  sulfate  dé  baryte. 

En  répétant  ces  deux  expériences  avec  du  chroma  te  de  baryte 
à  la  place  de  sulfate,  tous  les  rapports  seraient  changés  et  la  dé- 
composition serait  beaucoup  plus  avancée,  d'où  il  faut  conclure 
que  la  décomposition  est  limitée  par  l'énergie  chimique  des  corps 
en  présence,  et  se  trouve  en  rapport  des  masses  agissantes.  L'acide 
chromique  est  incontestablement  plus  faible  que  l'acide  sulfurique  : 
dès  lors  le  chromate  de  baryte  se  laisse  décomposer  mieux  que  le 

qu'ils  sont  à  l'état  d'acétate.  Celui  de  manganèse  est  ronge-clair  lorsqu'il  est  préci- 
pité par  un  sulfure  alcalin. 
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sulfate.  Si,  parmi  les  nouveaux  sels,  il  y  en  avait  un  de  volatil, 
alors  les  conditions  de  l'équilibre  n'existant  plus,  la  décomposition 
serait  complète. 

Pour  se  rendre  compte  de  l'action  réciproque  des  sels  par  voie 
ignée,  il  faut  prendre  en  considération  leur  fusibilité,  car  nous 
verrons  plus  tard  que  lorsque  l'on  connaît  le  coefficient  de  décom- 
position de  deux  selS  solubles  dans  l'eau,  on  connaît  celui  des 
deux  mêmes  sels  dont  on  aurait  interverti  les  acides  ;  exemple  : 
si  l'azotate  de  potasse  et  l'acétate  de  strontiaue  présentent  un 
coefficient  de  décomposition  =  33,  celui  de  l'acétate  de  potasse 
et  de  l'azotate  de  strontiane  sera  approximativement  =  67. 

Les  choses  ne  se  passent  pas  de  la  même  manière  par  la  voie 
ignée;  dans  le  cas  du  sulfate  de  bar i le  et  du  carbonate  de  soude, 
nous  avons  vu  que  la  décomposition  n'est  qu'un  peu  plus  d'un 
tiers  ;  mais  l'expérience  m'a  démontré  qu'il  n'en  est  pas  autre- 
ment si  Ton  opère  avec  du  sulfate  de  soude  et  du  carbonate  de 
barite.  Or,  lorsque  nous  avons  chauffé  au  rouge  clair  un  mélange 
de  carbonate  de  soude  et  de  sulfate  de  barite,  nous  avons  fondu 
le  premier  de  ces  deux  sels  et  point  l'autre  ;  parmi  les  produits  de 
leur  décomposition,  un  seul ,  le  sulfate  de  soude,  a  pu  fondre  à 
son  tour,  de  sorte  que,  pendant  toute  l'expérience,  nous  avons  eu 
un  sel  fondu  et  par  conséquent  liquide,  qui  a  agi  sur  un  sel 
non  liquide  :  si  l'on  faisait  cette  expérience  à  un  feu  de  forge,  les 
résultats  changeraient ,  puisqu'à  cette  température,  le  sulfate  de 
barite  étant  fusible  lui-même,  l'influence  de  l 'infusibilité  d'un 
des  deux  sels  serait  écartée  ;  en  opérant  au  rouge  sombre,  comme 
à  cette  température  aucun  des  deux  sels  n'aurait  fondu,  il  n'y  au- 
rait pas  eu  de  décomposition  ;  dans  ce  cas,  la  cohésion  aurait  été 
un  obstacle  à  l'exercice  des  affinités. 

En  définitif,  l'action  des  sels  par  voie  ignée  se  rapproche,  ainsi 
que  nous  allons  le  voir,  de  l'action  d'un  sel  soluble  sur  un  sel  in 
soluble. 

Il  est  rare  que  lorsque  l'on  fait  bouillir,  pendant  quelque  temps, 
une  dissolution  d'un  sel  avec  un  autre  sel  qui  soit  insoluble,  il  est 
rare,  dis-je,  qu'il  n'y  ait  point,  dans  une  certaine  mesure  du  moins, 
un  échange  entre  les  bases  et  les  acides  :  c'est  ce  que  prouvent  les 
anciennes  expériences  de  Dulong  '.  La  cause  qui  fixe  cette  mesure 
est  complexe  :  elle  est  la  résultante  des  influences  simultanées, 
des  affinités  propres  aux  principes  immédiats  constituant  les  deux 
sels,  de  l'insolubilité  du  sel  qui  doit  se  décomposer  et  des  propor- 
tions des  matières  agissantes.  Pour  ne  pas  trop  fatiguer  votre  at- 

1 .  Recherchée  sur  la  décomposition  mutuelle  des  sels  insolubles  et  des  sels  solu- 
bles. Annales  de  Chimie ,  t.  82,  p.  273. 

I.  2* 
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tention,  je  prendrai  pour  exemple  les  sels  que  je  viens  de  vous 
nommer  :  si  je  fais  bouillir,  pendant  quatre  heures,  un  mélange 
formé  d'un  équivalent  de  sulfate  de  barite  et  d'un  équivalent  de 
carbonate  de  soude,  je  n'en  décomposerai  qu'un  peu  moins  d'un 
cinquième.  Après  l'expérience,  j'aurai  par  conséquent  : 

(  j  d'équivalent  de  carbonate  de  barite.  J  Mb  ^^ 
N#  .   !•}        —        de  sulfate  de  barite.      j 

M         ""        ?eSDlÎ!lte*eTde^    Isebaolnbles. 
V-j        —         de  carbonate  de  sonde.  J 

Quelle  que  soit  la  durée  de  l'ébullition,  l'on  ne  dépassera  pas 
cetle  limite.  Si  je  fais  l'expérience  inverse  en  me  servant  de  sul- 
fate de  soude  et  de  carbonate  de  barite,  la  décomposition  atteint 
les  |  :  de  sorte  que  j'aurais  un  mélange  formé  d'après  les  propor- 
tions suivantes  : 

!j  d'équivalent  de  sulfate  de  barite. 
j-  —  carbonate  de  barite. 

i  _  carbonate  de  sonde. 

j  —  de  sulfate  de  soude. 

En  répétant  l'expérience  n»  4  et  en  se  servant  de  chromate  de 
baryte  au  lieu  de  sulfate,  on  décomposera  à  peu  près  le  quart  du 
mélange  ;  l'on  aura  alors  : 


N°3, 


4-  d'équivalent  de  carbonate  de  barite. 
f  —  chromate  de  barite. 

,  j-  —  chromate  de  soude. 

f         —  carbonate  de  sonde. 


Enfin,  si  au  lieu  de  faire  agir  le  carbonate  de  soude  sur  le  sulfate 
de  barite,  dans  la  proportion  d'un  équivalent  de  chaque,  je  fais 
agir  5  équivalents  du  premier  sur  \  du  second  ,  j'obtiendrai  une 
décomposition  presque  complète  :  ainsi 

.     .    ,        _  A    .         .  1  éqniv.  de  sulfate  de  soude. 

è      i  5  équivalents  de  carbonate  de  sbude.  1  =  {      _       carbonate  de  barite. 
•(t  -  sulfate  de  barite.    /      4      _       carbonate  de  soude. 

En  comparant  les  résultats  des  expériences  n°*  4  et  2,  on  voit 
quB  les  coefficients  ne  se  complètent  pas.  On  peut  donc  admettre 
que  l'insolubilité  joue  un  rôle  dans  la  mesure  des  échanges. 
Par  la  comparaison  des  résultats  représentés  par  les  n°8  \  et  3, 
on  voit  que  le  coefficient  de  décomposition  (?)  du  dernier  est  plus 
éle\é  que  celui  du  premier  (7),  et  comme  l'acide  chromique  est 


ONZIÈME    LEÇON.  363 

chimiquement  plus  faible  que  l'acide  sulfurique,  on  peut  conclure 
que  l'affinité  qui  lie  les  principes  constituants  des  sels  en  présence, 
contribue  à  augmenter  ou  à  ralentir  la  décomposition  ;  finalement, 
les  résultats  de  l'expérience  n°  4  semblent  prouver  que  les  masses 
concourent  à  tracer  les  limites  que  les  doubles  décompositions  ne 
peuvent  pas  franchir,  car  avec  5  parties  de  carbonate  de  soude, 
on  a  obtenu  un  résultat  5  fois  plus  fort  qu'avec  une  seule  partie. 

Il  parait  donc  que  la  décomposition  des  sels  insolubles  par  les 
sels  solubles  a  lieu  sous  la  triple  influence  des  affinités,  des  masses 
et  de  la  cohésion. 

Arrivons  à  l'action  mutuelle  des  sels  solubles.  Il  est  inutile  de 
dire  que  deux  sels  solubles  se  décomposeront  toujours  lorsque, 
par  la  réunion  d'une  partie  de  leurs  éléments,  il  pourra  se  former 
un  sel  plus  volatil  ou  moins  soluble  que  chacun  des  deux  sels 
mis  en  présence.  Je  n'insiste  pas  là-dessus.  Ce  qui  doit  arrêter 
notre  attention,  c'est  le  cas  où  deux  sels  dissous  étant  mêlés,  rien 
d'apparent  n'indique  qu'ils  se  décomposent.  Si ,  par  les  faits  con- 
nus, on  peut  préjuger  les  inconnus,  il  sera  permis  de  croire  que, 
lors  du  mélange  de  deux  sels  ne  renfermant  aucun  principe  com- 
mun, un  double  échange  a  lieu  :  en  effet ,  une  dissolution  de  sul- 
fate de  cuivre  qui  est  bleue,  devient  verte  si  on  la  mêle  avec  une 
dissolution  d'un  chlorure  alcalin  ;  or,  le  chlorure  de  cuivre  étant 
vert,  l'on  peut  supposer  qu'il  s'en  forme  dans  cette  conjoncture,  et 
que  par  conséquent  il  y  a  échange  entre  les  deux  sels.  Si  l'on 
fait  une  expérience  semblable  avec  un  acétate  alcalin  et  du  sulfate 
de  fer  dont  la  dissolution  est  légèrement  verdàtre,  on  verra  le 
mélange  liquide  devenir  brun  et  prendre  ainsi  la  couleur  de  l'acé- 
tate de  protoxyde  de  fer.  D'après  ces  faits,  on  pourra  supposer 
que,  quand  même  on  ne  remarque  aucun  changement ,  il  n'y  a 
pas  moins  un  échange  entre  les  deux  sels  ;  mais  dans  quelle  me- 
sure et  d'après  quelles  lois?  Ce  que  nous  venons  dé  voir  relative- 
ment à  l'action  des  acides  et  des  bases  sur  les  sels,  et  à  l'action 
mutuelle  de  ces  derniers,  laisse  présumer  que  les  lois  sont  proba- 
blement les  mêmes,  et  que  l'affinité  y  joue  un  grand  rôle  ;  cepen- 
dant ,  à  défaut  d'expériences,  on  ne  peut  rien  affirmer,  d'autant 
plus  que  cette  manière  de  voir  aurait  contre  elle  une  autorité  impo- 
sante. Gay-Lussac  a  pensé  que,  lorsque  rien  ne  se  sépare  d'un  mé- 
lange de  deux  sels,  il  y  a  un  véritable  pêle-mêle  entre  les  acides  et 
les  bases,  c'est-à-dire  que  les  acides  se  partagent  indifféremment 
les  bases.  Répétons-le  donc  encore  :  l'expérience  seule  peut  déci- 
der. Malheureusement  les  faits  ne  peuvent  être  nombreux  ;  de  plus, 
pour  être  valables  il  faut  que  l'on  soit  sûr  qu'aucune  illusion  n'en  a 
faussé  l'interprétation.  Pour  moi,  je  vous  dirai  les  conséquences  que 
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j'ai  cru  pouvoir  tirer  de  quelques  observations  qui  me  sont  propres, 
tout  en  déclarant  que  je  n'ai  pas  la  prétention  de  résoudre  le 

problème. 

Je  dissous,  dans  la  moindre  quantité  d'eau  possible,  un  équiva- 
lent d'acétate  de  strontiane  et  un  équivalent  d'azotate  de  potasse, 
je  laisse  reposer  le  mélange  pendant  plusieurs  heures,  puis  je  le 
verse  dans  un  grand  excès  d'alcool  éthéré,  et  j'obtiens  un  dépôt 
formé  par  les  azotates  des  deux  bases,  tandis  que*  dans  le  liquide 
je  trouve  les  acétates.  L'analyse  de  ces  différents  produits  me 
démontre  que  le  partage  a  été  inégal.  En  effet  : 

\  £  équi.  acétate  de  potasse 

1  Équi.  d'acétate  de  strontiane   /  f  équi.  azotate  de  potasse 

I  Équi.  d'azotate  de  potasse..    (  «j  équi.  azotate  de  strontiane 

/  -  équi.  acétate  de  strontiane. 


Les  proportions  indiquées  par  l'analyse  seraient-elles  fortuites? 
ne  proviendraient-elles  pas  de  l'action  que  l'alcool  éthéré  aurait 
exercée  sur  le  mélange?  Cependant,  si  je  répète  l'expérience  en 
augmentant  la  masse  de  l'alcool ,  je  ne  trouve  pas  de  différence 
très-sensible  dans  les  résultats.  L'influence  de  l'alcool  est  donc 
peu  notable,  car  les  effets  devraient  varier  en  raison  de  la  masse 
de  l'agent.  Il  est  vrai  qu'en  répétant  l'expérience  inverse  avec  de 
l'azotate  de  strontiane  et  de  l'acétate  de  potasse,  j'obtiens  les 
mêmes  sels  et  dans  les  mêmes  rapports.  Ce  fait,  général  pour  les 
cas  où  tout  autorise  à  croire  que  les  doubles  décompositions  sont 
nettes,  appuierait  l'existence  du  pêle-mêle  préalable  supposé  par 
Gay-Lussac,  et  ferait  croire  à  l'influence  prépondérante  de  l'al- 
cool. Mais,  s'il  en  était  ainsi ,  pourquoi  cette  différence  de  rap- 
ports entre  des  sels  presque  également  insolubles  dans  le  milieu 
actuel  ?  Les  lois  mêmes  de  Berthollet  veulent  que  plusieurs  sels 
dissous  dans  le  même  liquide  se  déposent  suivant  l'ordre  de  leurs 
solubilités  respectives  :  le  moins  soluble  se  déposera  en*  plus 
grande  quantité  que  le  plus  soluble  ;  et  si  les  solubilités  sont  les 
mêmes,  les  proportions  des  deux  sels  déposés  seront  les  mêmes. 
Or,  je  ne  puis  admettre  que  la  différence  d'insolubilité  des  deux 
azotates  (  potasse  et  strontiane  )  coïncide  avec  les  rapports  consta- 
tés par  l'expérience.  Cette  considération  me  fait  croire  que  les 
sels  insolubles  séparés  par  l'alcool  préexistent  dans  la  dissolution 
aqueuse ,  et  que  leurs  rapports  de  quantité  ne  peuvent  être  que 
légèrement  altérés  par  l'action  particulière  de  l'alcool. 

La  méthode  d'expérimentation  me  paraissant  donc  admissible, 
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je  vais  vous  faire  connaître  d'autres  résultats,  que,  pour  abréger, 
je  réunis  dans  le  tableau  suivant  avec  les  coefficients  de  leurs 
décompositions  •  : 


N°  *. 

N°  2. 

Coefficients 

Coefficients 

Sels  en  action. 

de 

Sels  en  action. 

de 

décomposition. 

décomposition. 

~                   + 

«                          i 

___               ^_ 

\ 

Chlorure  de  potassium 

+            — 
Sulfate  de  zinc 

>    ^s  84 •  • .  •    \ 

Chlorure  de  zinc 
+               + 
Sulfate  de  potasse 

1- 

—               + 
Chlorure  de  sodium 

+           — 
Sulfate  de  zinc 

|    =z  72....    j 

Chlorure  de  zinc 

4-            + 
Sulfate  de  soude 

J    =  29 

—              + 
Acétate  de  potasse 

Azotate  de  plomb 

/    —  '  vz ....     ( 

Acétate  de  plomb 

+              + 
Azotate  de  potasse 

j    =i    9 

—              + 

_              _ 

Acétate  de  potasse 

4*            — 
Sulfate  de  soude 

/   —  62 . . . .    < 

Acétate  de  soude 

+              + 
Sulfate  de  potasse 

j    =  36 

—             + 

_                 _ 

Acétate  de  potasse 

4                 - 
Azotate  de  strontiane 

>   =  67 . . . •    i 

Acétate  de  strontiane 

+      ,      + 
Azotate  de  potasse 

|    =  34 

—             + 
Acétate  de  barite 

Azotate  de  plomb 

[   =a  77.... 

Acétate  de  plomb 
Azotate  de  barite 

!   =  22 

-                 + 
Acétate  de  strontiane 

+              — 
Azotate  de  plomb 

>    =r  66..  ..     1 

Acétate  de  plomb 
+                  4- 
Azotate  de  strontiane 

!   =  33 

—               + 

«^                                                        — -• 

Chlorure  de  potassium 

4"                — 
Sulfate  de  manganèse 

r    ^—  5)3 ...  *     \ 

Chlorure  de  manganèse 

+              + 
Sulfate  de  potasse 

(    =  42 

—                + 
Chlorure  de  potassium 

+                — 
Sulfate  de  magnésie 

>    s  56. ...    1 

Chlorure  de  magnésium 

4-             + 
Sulfate  de  potasse 

j    =  43 

Chlorure  de  sodium 

4              - 
Sulfate  de  magnésie 

\                      1 

_                 — . 

}     —~   04» . • *     \ 

Chlorure  de  magnésium 

+            + 
Sulfate  de  sonde 

J    =  46 

Ces  chiffres  ne  sont  pas  rigoureusement  ceux  de  l'expérience, 
car  j'ai  omis  les  fractions,  mais  cette  omission  volontaire  n'influera 

* 

t.  Le  coefficient  de  décomposition  représente  les  quantités  atomiques  des  deux 
sels  qui  se  décomposent.  Four  l'exemple  ci-dessus  le  coefficient  serait  =  33  parce 
qu'il  n'y  a  qu'un  tiers  de  chaque  sel  qui  se  décompose. 
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point  sur  la  discussion.  Le  signe  algébrique  dont  chaque  acide 
et  chaque  base  sont  affectés  en  représente  l'énergie  relative, 
d'après  l'opinion  générale  des  chimistes.  Ainsi ,  dans  le  même 
couple  salin,  l'acide  et  la  base  qui  sont  affectés  du  signe  positif 
sont  considérés  comme  étant  plus  puissants  que  l'acide  et  la  base 
qui  ont  le  signe  négatif. 

La  première  chose  qui  nous  frappe  dans  ce  tableau,  c'est  que, 
lorsqu'il  y  a  une  grande  différence  d'énergie  chimique  entre  acide 
et  acide  ou  entre  base  et  base,  le  partage  est  extrêmement  inégal. 
Ainsi ,  le  couple  où  se  trouve  de  la  potasse  et  du  zinc,  de  la  po- 
tasse et  du  plomb,  de  la  baryte  et  du  plomb,  de  l'acide  acétique 
et  de  l'acide  sulfurique  ou  azotique,  le  coefficient  de  décomposition 
le  plus  bas  s'élève  presqu'aux  deux  tiers  de  l'équivalent  des  deux 
sels  mis  en  présence,  tandis  que  dans  les  couples  où  figurent  des 
acides  et  des  bases  qui  ne  sont  pas  extrêmement  différents  sous  le 
rapport  de  l'énergie,  le  coefficient  de  décomposition  approche  gé- 
néralement de  la  moitié.  Tels  sont  les  exemples  que  nous  donnent 
les  couples  où  se  trouvent  les  acides  chlorhydrique  et  sulfurique, 
des  alcalis,  de  la  magnésie  ou  du  manganèse.  On  remarquera 
aussi  que  le  coefficient  de  décomposition  est  généralement  élevé 
lorsque  l'acide  puissant  est  combiné  avec  la  base  faible,  et  récipro- 
quement :  en  effet ,  toutes  les  fois  que  l'acide  acétique  est  combiné 
avec  une  base  puissante,  la  décomposition  est  très-prononcée  : 
elle  est  faible  lorsque  cet  acide  est  combiné  avec  une  base  rela- 
tivement faible.  Aussi  vous  voyez  que  les  chiffres  les  plus  élevés 
sont  inscrits  dans  la  colonne  n°  4 ,  et  les  plus  faibles  dans  la  co- 
lonne n°  2. 

De  l'ensemble  de  ces  faits  nous  pouvons  conclure  que  lorsque 
deux  sels  de  genre  et  d'espèces  différentes  se  trouvent  dans  la  même 
dissolution,  ils  échangent  partiellement  leurs  principes  immédiats 
de  manière  à  donner  naissance  à  deux  nouveaux  sels,  pourvu  qu'il 
n'y  ait  pas  d'influences  perturbatrices,  telles  que  l'insolubilité,  ou 
la  volatilité  des  produits.  La  formation  des  deux  nouveaux  sels 
sera  considérable  si  chaque  sel  primitif  renferme  un  principe 
relativement  puissant;  elle  sera  faible  si  les  principes  les  moins 
énergiques  se  trouvent  dès  le  principe  réunis  dans  le  même  sel  ; 
ce  qui  n'exclut  pas  le  cas  possible  d'une  décomposition  complète. 

En  jetant  un  coup  d'oeil  sur  ce  que  nous  venons  de  voir  rela- 
tivement à  l'action  des  différents  corps  sur  les  sels,  nous  trouve- 
rons que  tous  les  résultats  peuvent  être  énoncés  d'une  manière 
fort  simple.  Les  corps  sont-ils  de  nature  semblable  (  sels  et  sels)  : 
ils  tendent  à  échanger  leurs  principes;  sont-ils  de  nature  dissem- 
blable (acides  et  sels,  bases  et  sels)  :  ils  tendent  à  les  partager  ; 


ONZIÈME    LEÇON.  367 

ces  partages  et  ces  échanges  ne  sont  pas  indépendants  des 
affinités. 

J'ai  toujours  pensé  que,  dans  ces  tendances  des  corps  compo- 
sés, il  y  avait  une  ici  de  la  nature,  car  on  en  trouve  partout  des 
témoignages.  Vous  avez  vu  les  sels  échanger,  dans  une  certaine 
mesure,  leurs  principes  constituants  avec  d'autres  sels  ;  vous  les 
avez  vus  partager  leur  base  avec  un  autre  acide  et  partager  leur 
acide  avec  une  autre  base.  Si  cela  ne  dépassait  le  cadre  de  nos 
leçons,  je  vous  ferais  voir  que  les  sulfures  insolubles  décom- 
posent à  leur  tour  les  sels  ;  que  la  tendance  à  l'échange  est  telle- 
ment naturelle  chez  les  corps  composés ,  que  môme  ceux  qui  sont 
insolubles  peuvent  se  décomposer  mutuellement,  malgré  leur 
cohésion  et  leur  contact  imparfait  :  plusieurs  sulfures  métalliques 
insolubles  et  le  chlorure  d'argent  en  sont  une  preuve  éclatante  f. 

Messieurs,  j'ai  fini  tout  ce  que  j'avais  à  vous  dire  sur  les  sels  : 
par  leur  étude  générale,  nous  avons  complété  celle  des  métaux, 
dont  nous  pouvons«désormais  entreprendre  l'étude  spéciale.  Pour 
la  rendre  plus  facile  et  plus  commode,  il  nous  importe  de  con- 
naître préalablement  les  réactions  propres  à  chaque  genre  de  sel , 
en  sorte  que,  pour  l'avenir,  nous  n'ayons  plus  qu'à  nous  occuper 
des  réactions  propres  aux  métaux  qui  font  partie  des  sels  mômes. 
Vous  devinez  que,  dans  ce  moment ,  notre  intérêt  se  borne  à  con- 
naître seulement  les  réactions  qui  se  rapportent  aux  genres  les 
plus  répandus.  Je  terminerai  donc  cette  leçon  en  vous  montrant 
comment  on  peut  constater  la  nature  de  l'acide  que  renferme  un 
sel  donné,  que  je  supposerai  toujours  dissous  dans  l'eau.  Avant 
tout,  rappelez-vous  bien  que  presque  tous  les  sels  insolubles 
peuvent  être  ramenés  à  l'état  soluble  en  les  faisant  bouillir  pen- 
dant quelque  temps  avec  une  dissolution  de  carbonate  de  soude. 
Cela  dit ,  arrivons  aux  faits. 

4°  Vous  reconnaîtrez  les  sulfates  au  précipité  blanc,  insoluble 
dans  l'acide  azotique,  qui  se  forme  dans  leurs  dissolutions  lors- 
qu'on y  verse  un  peu  d'eau  de  barite  ou  bien  un  sel  quelconque 
de  cette  base,  pourvu  qu'il  soit  soluble.  Le  précipité  est  du  sul- 
fate de  barite. 

2°  Les  sulfites,  traités  par  l'acide  sulfurique,  dégagent  de  l'acide 
sulfureux  reconnaissable  à  son  odeur  caractéristique. 

3°  Les  hyposulfites,  traités  de  la  même  manière,  produisent  la 
même  réaction  ;  mais,  en  outre,  ils  laissent  déposer  du  soufre. 

4°  Vous  reconnaîtrez  qu'un  liquide  renferme  un  azotate  lors- 
qu'en  en  versant  quelques  gouttes  dans  une  dissolution  de  sul- 

1.  Voyez  les  Recherches  sur  l'association  de  V argent  aux  minéraux  me'talli' 
yu**,  etc.,  par  MM.  Malaguti  etDnrocher,  dans  les  Annales  des  mines,  t.  15, 4*  série. 
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fate  de  fer  acidifiée  par  de  l'acide  sulfurique,  el  dans  laquelle  se 
trouvera  une  lame  de  fer,  il  se  manifestera  dans  la  masse  liquide 
une  couleur  rose  ou  brune.  Ce  phénomène  est  dû  à  Faction 
qu'exerce  sur  le  protosulfate  de  fer  le  bioxyde  d'azote  provenant 
de  la  réduction  de  l'acide  azotique. 

5°  Les  azotites  se  reconnaissent  aux  vapeurs  rutilantes  que 
dégagent  leurs  dissolutions  lorsqu'elles  sont  mises  en  contact  avec 
de  l'acide  sulfurique.  Ces  vapeurs  sont  fe  résultat  de  l'action  de 
l'air  sur  le  bioxyde  d'azote  provenant  de  la  décomposition  de 
l'acide  azoteux. 

6°  Les  arséniates,  mis  en  contact  avec  une  dissolution  d'azo- 
tate d'argent ,  donnent  lieu  à  la  formation  d'un  dépôt  rouge  brique  : 
c'est  de  l'arséniate  d'argent. 

7°  Les  arsénites  sont  reconnaissables  au  précipité  d'un  beau 
vert  que  produit,  dans  leurs  dissolutions,  le  sulfate  de  cuivre. 
Ce  précipité  est  de  l'arsénite  de  cuivre. 

8»  L'azotate  d'argent  produit  un  précipité  faune  de  phosphate 
d'argent  dans  les  dissolutions  des  phosphates  ordinaires.  L'hy- 
drogène sulfuré  n'y  produit  point  de  précipité. 

9°  Les  carbonates  font  effervescence  dès  qu'ils  sont  mis  en 
contact  avec  les  acides,  même  les  plus  faibles.  Ils  abandonnent 
ainsi  leur  acide  carbonique,  qui  est  reconnaissable  par  le  trouble 
qu'il  produit  dans  l'eau  de  chaux. 

40"  Enfin,  l'azotate  d'argent  décompose  les  dissolutions  des 
chlorures,  et  donne  lieu  à  un  précipité  blanc  cailleboté  de  chlo- 
rure d'argent ,  que  la  lumière  noircit  et  que  l'ammoniaque 
dissout. 

Voilà,  Messieurs,  les  réactions  les  plus  caractéristiques  des 
principaux  genres  salins.  Pour  qu'il  vous  soit  plus  aisé  de  les  rete- 
nir, je  les  ai  réunies  dans  le  tableau  suivant  : 

Genres  des  sels.  Leurs  réactions  caractéristiques. 

Sulfates Précipité  blanc  par  Peau  de  barite  ou  un  sel  de  la  même 

base.  Le  précipité  doit  être  insoluble  dans  l'acide  azo- 
tique. 

Sulfites Dégagement  d'acide  sulfureux  par  Faction  de  l'acide  sulfu- 
rique. 

Hyposulfltes Dégagement  d'acide  sulfureux  et  dépôt  de  soufre  par  l'ac- 
tion de  l'acide  sulfurique. 

Azotates Colorent  en  rouge  ou  brun  une  dissolution  de  sulfate  de  fer 

acidifiée  par  l'acide  sulfurique,  et  dans  laquelle  se  trouve 
plongée  une  lame  de  fer. 

Azotites Dégagent  les  vapeurs  rutilantes,  lorsqu'ils  sont  mis  en  con- 
tact avec  de  l'acide  sulfurique. 

Arséniates Précipité  rouge  brique- par  l'azotate  d'argent. 


DOUZIÈME    LEÇON.  369 

Genres  des  sels.  Leurs  réactions  caractéristiques. 

Arsénites «...  Précipité  d'un  beau  vert  par  le  sulfate  de  cuivre. 

Phosphates  ordinaires.  Précipités  en  jaune  par  l'azotate  d'argent,  non  altérés  par 

l'hydrogène  sulfuré. 
Carbonates Effervescence  déterminée  par  tous  les  acides.  Le  gas  qui  se 

dégage  doit  blanchir  l'eau  de  chaux. 
Chlorures L'azotate  d'argent  y  produit  un  précipité  blanc  cailleboté, 

altérable  à  la  lumière  et  soluble  dans  l'ammoniaque. 

Nous  préluderons,  dans  la  prochaine  séance  t  à  l'étude  spéciale 
des  métaux  par  celle  de  l'ammoniaque,  considérée  comme  pou- 
vant jouer  le  rôle  d'un  métal. 


XII-    LEÇON. 

COMPOSÉS  AMMONIACAUX.  —  COMPOSÉS  ALGALDI8. 


Sommaire.  —  Composés  ammoniacaux.  —  Théorie  de  l'ammonium.  —  Pourquoi  on 
ne  l'adopte  pas  dans  ce  Cours.  —  Caractères  génériques  des  sels  ammoniacaux.  — 

'  Préparation ,  propriétés  et  usages  du  solfhydrate,  du  chlorhydrate,  des  carbonates, 
de  l'azotate,  du  sulfate  et  du  phosphate  d'ammoniaque.  —  Potassium  et  sodium. 
—  Préparation  et  propriétés  de  leurs  oxydes.  —  Pierre  à  cautère  —  Potasse  à 
l'alcool.  —  Caractères  génériques  des  composés  à  base  alcaline.  —  Monosnlfure  et 
pentasulfure  de  potassium.  —  Foie  de  soufre.  —  Sulfure  de  sodium.  —  Chlorures 
de  potassium  et  de  sodium.  —  Sel  gemme  et  son  exploitation.  —  Extraction  du 
chlorure  de  sodium  des  sources  salées  et  de  l'eau  de  mer.  —  Bâtiments  de  gra- 
duation. —  Marais  salants.  —  Traitement  des  eaux  mères  des  marais  salants. 

Messieurs, 

Si  je  commence  l'étude  spéciale  des  métaux  par  l'examen  des 
combinaisons  ammoniacales,  ce  n'est  pas  pour  admettre  tacite- 
ment que  l'ammoniaque,  lorsqu'elle  se  combine  avec  un  acide,  de- 
vient un  métal ,  mais  c'est  parce  qu'il  existe  une  relation  si  rap- 
prochée entre  les  composés  métalliques  et  les  composés  ammonia- 
caux, que  l'on  ne  peut  pas  étudier  ces  corps  séparément.  Ainsi , 
vous  pouvez  remplacer  l'oxyde  des  sels  par  l'ammoniaque  aussi 
bien  que  par  un  autre  oxyde  :  cependant ,  il  faut  faire  attention 
que  l'ammoniaque  qui  remplace  un  oxyde  n'est  pas  telle  que  nous 
l'avons  connue  en  étudiant  l'azote  :  elle  n'agit  à  la  manière  d'un 
oxyde  métallique  qu'autant  qu'elle  se  trouve  associée  aux  élé- 
ments de  l'eau.  Faites  agir  le  gaz  ammoniac  sec  sur  un  acide 
anhydre,  vous  n'aurez  pas  un  sel  proprement  dit  ;  faites-le  agir 
sur  un  acide  hydraté,  vous  aurez  un  sel,  mais  l'eau  qui  hydratait 
i.  *  21 . 
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l'acide  restera  dans  le  nouveau  composé  ;  enfin,  si  vous  mettez 
du  gaz  ammoniac  en  contact  avec  un  hydracide,  les  deux  corps 
se  combineront  sans  que  rien  s'élimine.  Prenons  un  exemple  : 
comparons  la  manière  dont  se  comportent  vis-à-vis  des  acides  le 
gaz  ammoniac  et  l'oxyde  de  barium. 

Gaz  ammoniac  =  AzH3         '  Oxyde  de  barium  =  Bao. 

a  vaa  acide   \ 

solfurique    j  AzH3  +  SO3  =  AzH3  SO» BaO  +  SO3  =  BaO,  SO3 

anhydre.,    ) 
Avac  acide  ^ 

sulfurique  |  AzHs+HO^sAzH^HX^SO3..    BaO+HO,S03=BaO,SO,  +  HO 
normal.. .  / 
Arec  acide 

chlorhy-     AzH»  +  HGl  =  AzH3,flGl BaO  +  HC1  =  BaCl  +  HO 

drique...    ; 

De  ces  trois  réactions,  il  n'y  a  que  la  première  qui ,  dans  les 
deux  cas,  paraisse  la  même  :  néanmoins  le  corps  que  l'on  obtient 
par  la  combinaison  directe  du  gaz  ammoniac  et  de  l'acide  sulfu- 
rique anhydre  n'est  point  un  sel ,  tandis  que  le  produit  de  la 
combinaison  de  ce  même  acide  avec  l'oxyde  de  barium  est  le  sul- 
fate de  barite  ordinaire  :  si  bien  que  l'on  peut  remplacer  ce  der- 
nier oxyde  par  un  autre  oxyde  et  avoir  toujours  un  sel,  tandis 
que  le  composé  ammoniacal  ne  se  prête  à  aucun  échange.  Les  deux 
autres  réactions  présentent  cette  différence  remarquable  que, 
lorsqu'elles  s'effectuent  avec  l'oxyde  de  barium,  il  y  a  toujours 
élimination  d'une  molécule  d'eau  ;  tandis  que  rien  ne  s'élimine 
et  la  combinaison  est  directe,  lorsqu'elles  ont  lieu  avec  le  gaz 
ammoniac.  11  est  donc  évident  que  l'analogie  entre  les  oxydes  et 
l'ammoniaque  n'existe  qu'autant  que  cette  dernière  est  combinée 
avec  les  éléments  de  l'eau.  Ce  n'est  pas  Az  H5,  mais  bien  Az  H4  0 
ou  AzH*, HO  qui  est  comparable  à  une  base  ordinaire. 

Ce  fait  a  donné  lieu  à  la  supposition  que  l'ammoniaque,  plus 
les  éléments  d'une  molécule  d'eau,  constituent  un  véritable  oxyde 
métallique  dont  le  radical  serait  AzH4,  c'est-à-dire  \ ammonium. 

Cette  hypothèse,  dont  je  vous  ai  déjà  dit  quelques  mots  en  vous 
parlant  de  l'ammoniaque,  a  pour  elle  l'avantage  de  rendre  parfai- 
tement comparables  les  combinaisons  métalliques  ordinaires  avec 
les  combinaisons  ammoniacales  ;  de  plus,  elle  simplifie  beaucoup 
les  formules  de  ces  dernières.  En  effet ,  si  l'on  applique  un  symbole 
au  prétendu  ammonium,  comme  on  en  applique  un  à  tous  les 
autres  métaux,  ces  deux  sortes  de  composés  seront  représentés 
par  des  formules  semblables.  Adoptons  donc  le  signe  Am  —  (  Az  H4  ) 
pour  représenter  l'ammonium,  et  comparons  : 
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Composés  am- 
Composés  arnmo*     moniaoaux  for-       Composés  mé- 
niacaux  d'après  la     mutés  d'après  la     talliques    cor- 
formule  ordinaire,     théorie  de  VAtn-     respondants. 

monium. 

Sulfate  d'ammo- J  AzH3  H0  g^  .  %  AmOSO* ....  MO,SO=» f  Snl£te  mé" 

maque )  »  (    talhque. 

Hydrochlorate     jAzH3fla Am(a m s     Chlorure 

d'ammoniaque.,  j  '        «.im* »««  ^  métallique. 

Hydrosulfate    )  AzH3,HS AmS MS f  Sulfure  nié- 

d'ammoniaque..  )  (    talliqne. 

Hydrosolfate     \  ,    -Dim|f  ^ 

sulfuré  d'ammo-    AzH>,HS,S ... .    AmS» MS* I  xoételliaue 

iliaque.         )  ^ 

!  Chlorure 
double   de 
platine    et 
d'un  autre 
métal. 

Il  me  serait  facile  de  multiplier  les  exemples,  mais  ceux-là  suf- 
firont pour  prouver  combien  l'hypothèse  de  l'ammonium  facilite 
et  simplifie.  Ajoutons  qu'il  y  a  des  faits  qui  lui  donnent  presque 
le  caractère  d'une  réalité.  Plusieurs  sels  de  potasse  sont  iso- 
morphes avec  les  sels  ammoniacaux  correspondants,  fait  parfai- 
tement concevable  si  l'on  admet  dans  ces  derniers  la  présence 
d'un  métal  ;  il  n'en  est  pas  tout  à  fait  de  même  si  l'on  y  admet 
tout  simplement  de  l'eau  et  de  l'ammoniaque.  On  peut  bien  pen- 
ser que  les  éléments  de  ces  deux  corps,  une  fois  groupés  ensemble, 
constituent  une  molécule  capable  de  jouer  le  rôle  d'une  base  ; 
cependant  cette  conception,  il  faut  en  convenir,  admet  la  possi- 
bilité de  l'isomorphisme ,  mais  n'établit  pas  une  analogie  évi- 
dente entre  les  deux  molécules  isomorphes  comme  le  fait  la  théo- 
rie de  l'ammonium. 

On  n'a  jamais  isolé  ce  prétendu  métal  ;  toutefois  on  connaît  une 
combinaison  de  mercure  d'ammoniaque  et  d'hydrogène  qui  a 
l'aspect  d'un  amalgame  :  sa  composition  est  telle,  qu'abstraction 
faite  du  mercure,  pour  chaque  équivalent  d'ammoniaque,  il  y  en 
a  un  d'hydrogène  ;  or,  l'ammonium  serait  précisément  composé 
d'après  ces  proportions.  H  est  vrai  que  l'on  pourrait  considérer 
cette  combinaison  comme  étqnt  un  hydrure  ammoniacal  de  mer- 
cure ;  mais  il  n'en  est  pas  moins  remarquable  que  deux  gaz 
(l'hydrogène  et  le  gaz  ammoniac),  en  se  combinant,  donnent 
naissance  à  un  corps  doué  de  tous  les  caractères  d'un  composé 
métallique.  Je  vais  préparer  cet  amalgame  sous  vos  yeux  : 
J'introduis  dans  un  tube  un  peu  de  mercure  et  un  fragment  de 
potassium  ;  je  chauffe  les  deux  métaux  à  l'aide  d'une  lampe  à 


372  CHIMIE    ÉLÉMENTAIRE. 

« 

esprit-de-vin  :  vous  allez  entendre  un  bruit  qui  annonce  qu'ils  se 
sont  alliés  ;  j'attends  que  le  tube  soit  refroidi  pour  y  verser  une 
dissolution  saturée  de  chlorhydrate  d'ammoniaque  ;  je  bouche  le 
tube  avec  mon  doigt  et  je  l'agite  :  à  l'instant  même  le  mercure 
augmente  considérablement  de1  volume,  sa  consistance  devient 
butyracée  tout  en  conservant  son  aspect  métallique  :  on  dirait 
qu'il  ne  s'est  épaissi  que  parce  qu'il  a  dissous  un  autre  métal. 

Je  vais  vous  expliquer  cette  expérience  d'après  deux  points  de 
vue  différents,  dont  l'un  sera  celui  de  la  théorie  de  l'ammonium. 
Supposons  que  l'hydrochlorate  d'ammoniaque  soit  composé  d'am- 
moniaque et  d'acide  chlorhydrique  (AzH*,HCl)  :  dès  que  ce 
corps  est  mis  en  contact  avec  l'amalgame  de  potassium,  il  cède 
son  chlore  à  ce  métal ,  tandis  que  l'ammoniaque  et  l'hydrogène  se 
combinent  avec  le  mercure.  Je  vais  représenter,  par  une  équa- 
tion, ce  que  je  viens  de  dire  : 

HgK  +  AzH\HCl==KCl  +  AzH*,Hg,H 

Amalgame       Chlorhydrate         Chlorure       Hydrure  ammo- 
de  potassium,  d'ammoniaque,  de  potassium,  niacal  de  mercure. 

Supposons  maintenant  que  l'hydrochlorate  d'ammoniaque  soit 
composé  d'ammonium  et  de  chlore  :  appelons  le  par  conséquent 
chlorure  d'ammonium.  Lorsque  ce  corps  est  mis  en  contact  avec 
l'amalgame  de  potassium,  il  se  passe  un  phénomène  de  double 
échange  :  le  potassium  prend  le  chlore,  le  mercure  prend  l'ammo- 
nium et  forme  un  nouvel  amalgame.  Voici  l'équation  : 

Hg  K  +  Am  Cl  =  K  Cl  +  Hg  Am 

Amalgame  de      Chlorure         Chlorure         Amalgame 
potassium,     d'ammonium,  de  potassium,  d'ammonium. 

Ainsi ,  cette  hypothèse  de  l'ammonium,  qui  aplanit  tant  de  diffi- 
cultés, anéantit  tant  d'anomalies,  et  fait  de  si  heureux  rappro- 
chements, va  devenir  presqu'une  réalité  ;  cependant  nous  ne 
l'adopterons  pas  dans  notre  enseignement ,  et  je  vais  vous  en  dire 
le  principal  motif.  Il  existe  une  foule  de  composés  qui  partagent 
avec  l'ammoniaque  la  propriété  de  jouer  le  rôle  de  base  lorsqu'ils 
sont  combinés  avec  les  acides,  de  se  combiner  directement  aveceux 
sans  éliminer  d'eau ,  et  de  se  comporter  de  la  même  manière  avec  les 
hydracides.  Ces  corps  sont  appelés  alcalis  organiques  ou  alca- 
loïdes. La  quinine,  la  morphine,  la  strichnine,  etc.,  etc.,  appar- 
tiennent à  cette  classe.  En  admettant  l'existence  de  l'ammonium,  il 
faudrait  admettre  pour  chacun  de  ces  corps  l'existence  d'un  métal 
chimiquement  analogue  à  l'ammonium  même,  puisque!  y  a  une 
entière  ressemblance  entre  les  réactions  de  l'ammoniaque  et  celles 
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des  alcaloïdes.  Il  faudrait  donc  supposer  l'existence  d'un  qui- 
nium  d'un  strie  hnium,  d'un  morpkium,  etc.;  etc. 

Mais  est-il  bien  nécessaire  d'encombrer  la  science  de  toutes  ces 
fictions?  A  côté  de  l'avantage  incontestable  de  faciliter  des  rappro- 
chements, elles  ont  l'inconvénient  grave  de  distraire  l'esprit  de  ce 
qu'il  voit ,  pour  le  mettre  à  la  poursuite  de  fantômes  qu'il  n'attein- 
dra jamais. 

On  conçoit  sans  peine,  au  contraire,  que  les  éléments  de  l'am- 
moniaque et  de  l'eau,  réunis  ensemble,  forment  un  groupe  doué 
de  la  faculté  de  jouer  le  rôle  d'oxyde  ;  quant  à  l'isomorpbisme 
des  sels  potassiques  et  des  sels  ammoniacaux,  il  n'a  pas  plus 
lieu  de  nous  surprendre  que  l'isomorphisme  des  cyanures  et  des 
chlorures.  Il  est  aussi  étrange  de  voir  le  cyanogène  jouer  le  rôle 
d'un  corps  simple  que  de  voir  l'eau  et  l'ammoniaque  réunis 
jouer  celui  d'une  base.  Restons  donc  rapprochés  de  la  nature 
le  plus  que  nous  pouvons,  et  de  même  que  nous  avons  dit  qu'un 
sel  est  une  combinaison  d'une  base  et  d'un  acide  par  cela  seul 
que  nous  formons  des  sels  en  associant  directement  ces  deux 
sortes  de  composés,  disons  de  même  que  l'ammoniaque  et  l'eau 
réunis  constituent  une  base  par  cela  seul  que  l'expérience  immé- 
diate et  directe  nous  le  prouve  à  chaque  instant. 

C'est  donc,  Messieurs,  en  nous  mettant  à  ce  point  de  vue  que  nous 
croyons  devoir  commencer  par  les  combinaisons  ammoniacales, 
l'étude  spéciale  des  combinaisons  métalliques  proprement  dites. 

Tout  composé  ammoniacal  est  volatil  ou  altérable  par  la  cha- 
leur ;  toute  substance  qui  renfermera  de  l'ammoniaque  l'aban- 
donnera si  on  la  met  en  contact  avec  une  base  soluble.  Ajoutons 
que,  la  plupart  des  combinaisons  ammoniacales  étant  solubles 
dans  l'eau,  on  pourra  les  reconnaître  au  moyen  du  chlorure  de 
platine  :  ce  réactif  donne  lieu  à  un  dépôt  jaune  caractéristique. 

Souvenez-vous  de  ces  trois  faits,  et  vous  n'aurez  pas  de  peine  à 
reconnaître  si  une  substance  donnée  renferme  de  l'ammoniaque. 
Pour  vous  en  faciliter  le  souvenir,  je  vais  entrer  dans  quelques 
développements. 

Les  combinaisons  de  l'ammoniaque  avec  les  hydracides  sont 
toutes  volatiles.  Ce  que  l'on  appelle  le  sel  ammoniac  ou  hydro- 
efUorate  d'ammoniaque  peut  être  distillé  complètement  sans 
subir  la  moindre  altération  ;  mais  la  distillation  décompose  tous 
les  oxysels  à  base  d'ammoniaque,  exceptés  ceux  dont  les  acides 
sont  gazeux.  Ainsi ,  le  sulfite  et  les  différents  carbonates  d'am- 
moniaque peuvent  être  distillés  sans  éprouver  une  décomposi- 
tion profonde,  tandis  que  le  sulfate,  l'azotate,  le  phosphate  seront 
complètement  décomposés. 
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Parmi  les  sels  ammoniacaux  à  acide  organique,  on  en  trouve 
qui ,  distillés,  abandonnent  de  l'eau  et  se  transforment  en  un 
nouveau  corps  désigné  par  le  nom  générique  d'amide;  mais, 
en  général ,  tous  les  sels  à  acide  organique  et  appartenant  à  l'es- 
pèce ammoniacale  sont  décomposés  par  la  chaleur.  N'oublions 
pas  que,  pour  les  sels,  l'acide  constitue  le  genre,  et  la  base 
l'espèce. 

Rien  n'est  plus  facile  que  de  constater  le  second  caractère  : 
Versez  dans  une  dissolution  d'un  sel  quelconque  d'ammoniaque 
un  peu  de  potasse,  ou  un  alcali  quelconque,  et  bientôt  vous  vous 
apercevrez  à  l'odeur  que  l'ammoniaque  se  dégage.  Ce  caractère 
est  tellement  commode  à  constater,  que  l'on  s'en  sert  ordinaire- 
ment pour  découvrir  des  traces  d'ammoniaque,  traces  qui  échap- 
peraient aux  autres  réactifs.  Voici  comment  on  opère  :  on  triture 
ensemble,  dans  une  petite  capsule  évasée,  un  peu  de  sel  ammo- 
niacal et  de  chaux  vive  ;  on  humecte  ensuite  le  mélange  avec  un 
peu  d'eau  :  en  approchant  de  ce  mélange  l'extrémité  d'une  baguette 
qui  viendrait  d'être  trempée  dans  l'acide  chlorhydrique  un  peu 
étendu  d'eau,  on  verra  se  dégager  des  fumées  blanches  qui  seront 
d'autant  plus  épaisses,  qu'elles  seront  plus  près  de  la  baguette 
mouillée.  Ce  phénomène  tient  à  ce  que  la  chaux,  qui  est  un  peu 
soluble,  chasse  l'ammoniaque  ;  ce  gaz  rencontre  la  vapeur  acide 
qui  s'élève  sans  cesse  de  la  baguette  humide  et  forme  de  l'hydro- 
chlorate  d'ammoniaque  qui ,  étant  un  corps  solide,  se  précipite 
et  produit  le  phénomène  de  la  fumée.  Tout  autre  acide  dont  la 
tension  de  la  vapeur  serait  assez  forte,  peut  servir  à  faire  l'expé- 
rience. 

La  troisième  réaction  propre  aux  sels  ammoniacaux  est  fournie, 
ainsi  que  je  vous  l'ai  dit ,  par  le  chlorure  de  platine.  Ce  réactif, 
versé  dans  les  dissolutions  ammoniacales,  forme  un  chlorure 
double  de  platine  et  d'ammoniaque  (PI  Cl*,  AzH5HCl)  :  ce  com- 
posé, étant  insoluble,  se  dépose  sous  la  forme  d'une  poussière  ca- 
ractérisée par  sa  belle  couleur  jaune.  Je  me  hâte  cependant  de 
vous  dire  que  cette  réaction  n'est  suffisante  qu'autant  qu'elle  est 
accompagnée  par  celle  produite  par  les  alcalis,  car  les  sels  de  po- 
tasse donnent  lieu,  avec  le  même  réactif,  à  un  dépôt  également 
jaune.  En  somme,  si  vous  n'avez  que  très-peu  de  matière,  em- 
ployez la  chaux  ;  dans  le  cas  contraire,  employez  la  potasse  ou  la 
soude  :  les  fumées  blanches  dans  un  cas,  l'odeur  dans  l'autre, 
vous  tireront  de  toute  incertitude. 

Bien  que  les  combinaisons  ammoniacales  soient  très-nom- 
breuses, nous  nous  bornerons  aux  suivantes,  parce  qu'elles  sont 
les  plus  employées  soit  dans  les  laboratoires,  soit  dans  les  arts. 
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io  Snlfhydrates  d'ammoniaque   J  ~*  "  » 

2o  Chlorhydrate  d'ammoniaque.  AzH3,HGl 

3o  Sulfate  d'ammoniaque Az  H3,  HO,  SO3 

40  Azotate  d'ammoniaque Az  H3,  HO,  Az  Os 

5*  Phosphate  d'ammoniaque ...  [  (2Az  H3,  HO)  HO  ]  PhO* 

((2AzH3,HO),  3CO' 
fio  Carbonates  d'ammêmaqne. .  J     ^  H,  H0  C0Î> H0 co, 

En  mêlant  volumes  égaux  de  gaz  sulfhydrique  et  de  gaz  ammo- 
niac, Ton  obtient  un  produit  jaune  très-volatil  qui  est  le  bisulfhy- 
drate  d'ammoniaque  Az  H1,  2HS  .*  Pour  vous  rendre  compte  de  sa 
formation,  souvenez-vous  que  l'équivalent  du  gaz  ammoniac  cor- 
respond à  4  volumes,  et  que  celui  du  gaz  acide  hydrosulfurique 
correspond  à  2  :  en  mettant  donc  volumes  égaux  de  ces  deux  gaz, 
c'est  comme  si  Ton  mêlait  un  équivalent  du  premier  avec  deux  du 
second.  Si  Ton  opère  à  une  basse  température  et  avec  un  excès 
de  gaz  ammoniac,  il  se  forme  le  sulfhydrate  simple  =  AzH\  HS  ,* 
en  belles  lames  cristallines  ou  en  aiguilles  blanches  très-volatiles  ; 
mais  ce  corps  est  éphémère  et  se  décompose  dès  que  la  tempé- 
rature s'élève.  C'est  moins  sur  ces  produits  à  l'état  solide  que  je 
tiens  à  fixer  votre  attention  que  sur  leurs  dissolutions  aqueuses  : 
sous  cette  forme,  ils  sont  des  réactifs  très-précieux.  Étendez 
d'eau  distillée  une  mesure  d'ammoniaque  liquide,  et  saturez-la  de 
gaz  sulfhydrique,  en  la  faisant  traverser  par  un  courant  de  ce  gaz 
jusqu'à  refus  :  vous  aurez  ainsi  une  dissolution  de  bisulfhydrate 
ammoniacal  (AzH*,  2HS)  :  ajoutez  à  celle-ci  une  seconde  mesure 
d'ammoniaque,  vous  la  transformerez  en  une  dissolution  de 
simple  sulfhydrate  (Az  H*,  HS).  C'est  surtout  cette  dernière 
combinaison  qui  est  souvent  employée  dans  les  laboratoires.  Ce 
réactif  décompose  tous  les  sels,  dont  les  métaux  appartiennent 
aux  quatre  dernières  sections  ;  il  produit  dans  leurs  dissolutions 
un  précipité  de  sulfure  métallique  :  or,  parmi  ces  sulfures,  il  y 
en  a  qui  se  distinguent  par  leur  couleur;  d'autres  parce  qu'ils  se 
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redissolvent ,  par  suite  d'une  longue  digestion,  dans  un  excès  de 
réactif  précipitant.  Vous  comprenez  donc,  Messieurs,  combien 
l'hydrosulfate  d'ammoniaque  peut  être  utile  dans  les  analyses,  soit 
pour  reconnaître  certains  sulfures,  soit  pour  en  séparer  d'autres 
qui  seraient  engagés  dans  des  mélanges.  Les  sulfures  métalliques 
qui  ont  la  propriété  de  se  redissoudre  sont  ceux  de  vanadium, 
d'étain,  d'antimoine,  de  tungstène,  de  molybdène,  d'or  et  de  pla- 
tine. Les  oxydes  de  tous  ces  métaux  jouant  en  général  le  rôle 
d'acide,  leurs  sulfures  doivent  être  des  sulfacides  :  leurs  dissolu- 
tions dans  le  sulfhydrate  d'ammoniaque  ne  sont  donc  que  des  dis- 
solutions de  sulfoâels,  dont  la  base  est  le  sulfhydrate  d'ammo- 
niaque même. 

On  ne  peut  pas  conserver  longtemps  les  sulfhydrates  ammonia- 
caux dans  des  flacons  que  l'on  ouvre  souvent.  D'abord  incolores, 
ils  deviennent  jaunes  à  mesure  qu'ils  vieillissent.  Cela  tient  à  ce 
qu'ils  se  décomposent  sous  l'influence  de  l'air;  une  portion  de 
l'ammoniaque  se  dégage,  l'hydrogène  sulfuré  met  en  liberté  du 
soufre  qui  se  dissout  dans  la  portion  de  sulfhydrate  non  décompo- 
sée et  la  jaunit.  On  a  observé  que  ces  réactifs,  enrichis  de  soufre, 
dissolvent  mieux  les  sulfures  métalliques,  que  lorsqu'ils  sont  à  leur 
état  normal.  Toujours  fétides,  ils  le  deviennent  davantage  en 
vieillissant  :  c'est  à  leur  présence  qu'est  due  en  partie  l'odeur 
désagréable  des  vidanges.  Ils  sont  vénéneux. 

Des  volumes  égaux  de  gaz  chlorhydrique  et  de  gaz  ammoniac 
donnent  naissance,  en  se  combinant,  au  chlorhydrate  d'ammo- 
niaque connu  ordinairement  sous  le  nom  de  sel  ammoniac  Vous 
voyez  ces  deux  éprouvettes  :  une  d'elles  contient  du  gaz  chlorhy- 
drique, l'autre  un  égal  volume  de  gaz  ammoniac  ;  j'introduis  le 
contenu  de  l'une  dans  l'autre;  les  deux  gaz  disparaissent,  le 
mercure  monte  pour  prendre  leur  place  dans  l'éprouvette,  dont 
les  parois  intérieures  se  sont  recouvertes  d'une  espèce  de  givre 
qui  n'est  que  du  chlorhydrate  cT ammoniaque.  Comme  l'équi- 
valent de  chacun  de  ces  deux  gaz  est  représenté  par  le  même 
nombre  de  volumes  (=4),  on  peut  dire  que  le  chlorhydrate 
d'ammoniaque  est  formé  d'un  équivalent  de  gaz  ammoniac  et  d'un 
équivalent  de  gaz  chlorhydrique.  La  formule  de  ce  composé  sera 
donc  Âz  H*,  HC1.  '  On  le  trouve  dans  le  commerce  sous  forme  de 
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masses  blanches  translucides,  à  cassure  fibreuse,  douées  d'une 
certaine  flexibilité  et  difficiles  à  réduire  en  poudre.  Cet  aspect  et 
cette  flexibilité  tiennent  à  ce  que  les  cristaux  élémentaires  du  sel 
ammoniac  s'accollent  les  uns  aux  autres  par  leurs  angles,  et  pro- 
duisent la  forme  d'une  aiguille.  Beaucoup  de  ces  aiguilles  réunies 
constituent  un  tout  quelque  peu  flexible,  qui  paraît  formé  par 
des  prismes  très-déliés  ;  cependant  la  forme  des  cristaux  élémen- 
taires est  celle  d'un  octaèdre  régulier. 

Le  sel  ammoniac  se  volatilise  lorsqu'il  est  chauffé  jusqu'au  rouge  ; 
il  ne  se  liquéfie  que  sous  une  pression  plus  grande  que  celle  de 
l'atmosphère.  Il  est  soluble,  dans  l'alcool,  environ  dans  son  poids 
d'eau  bouillante,  et  dans  2, 7  parties  d'eau  froide.  Quand  il  fond 
dans  l'eau,  il  produit  beaucoup  de  froid,  ce  qui  fait  croire  qu'il 
se  dissout  sans  se  combiner  avec  le  dissolvant. 

Chauffé  avec  quelques  métaux  de  la  3e  section,  comme  le  zinc 
et  le  fer,  il  se  décompose  ;  d'une  part,  il  donne  naissance  à  un 
chlorure  métallique,  d'autre  part  à  de  l'hydrogène  et  à  de  l'azote, 
dont  les  volumes  sont  dans  le  rapport  de  4  à  4 .  Sous  l'influence 
de  la  chaleur,  presque  tous  les  oxydes  décomposent  de  la  même 
manière  le  chlorhydrate  d'ammoniaque,  à  cela  près  cependant 
qu'il  se  dégage  de  l'eau  au  lieu  d'hydrogène.  L'alumine,  la  glucine, 
les  oxydes  de  fer,  de  manganèse,  de  zinc,  de  plomb,'  se  volatili- 
sent à  l'état  de  chlorures  ;  ceux  de  nickel,  de  cobalt  et  de  bismuth 
sont  réduits  à  l'état  de  métal.  Beaucoup  de  sels  qui  ne  sont  pas 
décomposables  par  la  chaleur,  le  deviennent  en  présence  du  sel 
ammoniac.  Cette  propriété  mérite  une  attention  particulière,  Mes- 
sieurs, car  dans  les  analyses  elle  peut  être  une  source  de  mé- 
comptes. D'après  M.  H.  Rose,  les  sulfates  alcalins  et  les  sulfates 
terreux  se  décomposent  en  partie  ou  en  totalité  selon  les  circon- 
stances, et  se  transforment  en  chlorures  ;  les  arséniates  et  les 
phosphates  alcalins  donnent  naissance  à  des  chlorures  de  phos- 
phore ou  d'arsenic.  En  un  mot,  l'action  du  sel  ammoniac  sur  les 
oxydes  et  les  sels  mérite  une  attention  toute  spéciale  de  la  part 
des  analystes. 

Le  chlorhydrate  d'ammoniaque  a  une  grande  tendance  à  se 
combiner  avec  d'autres  chlorures  pour  former  des  chlorosels  où  il 
joue  le  rôle  de  base.  Il  est  très-employé  dans  les  laboratoires,  et 
surtout  à  la  fabrication  de  l'ammoniaque  et  du  sesquicarbonate 
ammoniacal  :  on  en  fait  quelques  applications  dans  la  teinture  :  il 
sert  spécialement  au  décapage  des  métaux,  et  en  particulier  du 
cuivre.  La  présence  du  chlorhydrate  d'ammoniaque  est  indispen- 
sable, surtout  dans  rétamage,  pour  faire  disparaître  les  oxydes 
qui  peuvent  se  former  pendant  l'opération  :  les  oxydes,  à  mesure 
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qu'ils  prennent  naissance,  sont  transformés  en  chlorures  et  par 
conséquent  volatilisés. 

Autrefois,  tout  le  sel  ammoniac  que  l'on  consommait  en  Europe 
provenait  de  l'Egypte,  où  on  le  tirait  de  la  suie  produite  par  la 
combustion  de  la  fiente  des  chameaux.  Aujourd'hui  on  est  affran- 
chi de  ce  tribut,  et  la  France  paie  six  à  sept  fois  moins  cher  un  sel 
qu'elle  prépare  par  voie  directe,  en  faisant  agir  l'acide  chlorhy- 
drique  sur  le  carbonate  d'ammoniaque.  Il  existe  trois  sources  prin- 
cipales qui  fournissent  cette  dernière  substance  : 

\ re  La  distillation  des  matières  animales  ; 

2e   Les  urines  provenant  des  vidanges  ; 

3e  Les  eaux  de  condensation  des  usines  à  gaz. 

Toute  matière  animale  distillée  envase  clos,  donne  des  produits 
empyreumatiques  et  du  carbonate  d'ammoniaque. 

C'est  encore  ce  même  sel  que  l'urine  contient,  lorsque  son  urée 
a  subi  une  transformation  particulière,  dont  je  vous  parlerai  en 
son  Heu. 

La  houille  dégage  aussi,  quand  on  la  distille,  du  carbonate,  et  de 
plus  de  V hydrosulfate  d'ammoniaque.  Comme  ces  deux  sels  sont 
volatils  et  solubles,  on  peut  les  séparer  des  autres  produits  de 
la  distillation,  en  les  faisant  arriver  dans  l'eau  qui  les  condense 
et  les  arrête.  Ces  différentes  dissolutions  (  l'urine  peut  être  con- 
sidérée comme  telle)  traitées  directement  par  l'acide  chlorhy- 
drique,  fourniront  du  chlorhydrate  d'ammoniaque.  On  n'aura 
plus  qu'à  évaporer  les  masses  liquides  pour  avoir  le  sel  cristallisé. 
On  se  sert  de  ce  procédé  dans  les  localités  où  le  prix  de  l'acide 
chlorhydrique  est  très-peu  élevé  :  lorsqu'il  en  est  autrement,  on 
suit  une  marche  très-compliquée,  mais  très-ingénieuse. 

On  commence  par  mettre  la  dissolution  de  carbonate  ammo- 
niacal en  contact  avec  du  sulfate  de  chaux  (  plâtre  )  :  une  double 
décomposition  a  lieu  ;  il  se  forme  du  carbonate  de  chaux  (craie) 
qui  se  précipite,  et  du  sulfate  d'ammoniaque  qui  reste  dans  la 
liqueur.  La  dissolution  de  ce  nouveau  sel  ammoniacal  est  concen- 
trée par  évaporation  ;  lorsqu'elle  marque  4  9  à  20  degrés  de  l'aréo- 
mètre de  Baume,  on  la  mêle  avec  une  quantité  équivalente  de  chlo- 
rure de  sodium  (  sel  marin).  Par  une  évaporation  rapide  à  la  tem- 
pérature de  l'ébullition,  il  se  dépose  beaucoup  de  sulfate  de  soude  : 
plus  il  se  forme  de  ce  sel ,  plus  la  liqueur  s'enrichit  de  chlorhy- 
drate d'ammoniaque,  et  comme  la  solubilité  de  ce  dernier  sel  dé- 
croît à  mesure  que  la  température  baisse,  tandis  que  celle  de 
l'autre  augmente  depuis  +  400°  jusqu'à  +  33°,  on  conçoit  que, 
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par  le  refroidissement  du  liquide  suffisamment  concentré,  le  sel 
ammoniac  se  sépare  et  cristallise,  lorsque  le  peu  de  sulfate  de 
soude  qui  reste  se  maintient  en  dissolution. 

Quel  que  soit  le  procédé  auquel  on  donne  la  préférence,  jamais 
le  sel  ammoniac  obtenu  en  grand  par  voie  humide  n'est  pur  ;  il 
ne  le  devient  qu'après  avoir  été  soumis  à  la  sublimation  :  à  cet 
effet ,  on  l'introduit  dans  des  bouteilles  en  grès  que  Ton  chauffe 
graduellement  et  avec  précaution  :  le  sel  ammoniac  se  sublime  et 
va  se  condenser  dans  la  partie  supérieure  et  moins  chaude  du  vase. 

La  préparation  de  l'hydrochlorate  d'ammoniaque  implique  sou- 
vent celle  du  sulfate,  car,  ainsi  que  Je  vous  l'ai  dit,  lorsque  l'acide 
chlorhydrique  revient  à  trop  cher,  il  faut  passer  par  ce  dernier 
sel  pour  arriver  au  premier.  Il  est  donc  tout  naturel  que  dans  les 
mêmes  ateliers  on  fabrique  l'un  et  l'autre. 

Le  sulfate  d'ammoniaque  AzH*,HO,SO*  ■  est  un  sel  anhydre 
en  cristaux  incolores,  isomorphes  avec  le  sulfate  de  potasse  :  il  se 
dissout  dans  deux  parties  d'eau  froide  et  dans  une  partie  seule- 
ment d'eau  bouillante  ;  il  est  insoluble  dans  l'alcool  ;  il  fond  à 
+  440°,  et  résiste  à  toute  décomposition  jusqu'à  +  180*  ;  au  delà 
de  cette  température,  il  devient  d'abord  bi -sulfate,  et  plus  tard  bi- 
sulfite, en  perdant  de  l'eau  et  de  l'azote.  Pour  purifier  ce  sel,  on 
profite  de  sa  propriété  de  résister  à  une  chaleur  assez  élevée.  Tel 
qu'on  le  prépare  directement  dans  les  fabriques,  il  doit  contenir 
des  matières  animales.  On  s'en  débarrasse  par  un  léger  grillage  qui 
décompose  ou  volatilise  tout  ce  qui  est  de  nature  organique,  tan- 
dis qu'il  épure  le  sel  ammoniacal  :  celui-ci  repris  par  l'eau  et  sou- 
mis à  une  ou  plusieurs  cristallisations,  sera  tout  à  fait  pur. 

Le  sulfate  d'ammoniaque  a  une  grande  tendance  à  se  combiner 
avec  d'autres  sulfates  et  notamment  avec  ceux  de  fer,  de  manga- 
nèse, de  zinc,  de  nickel,  et  de  cuivre. 

Le  sel  dont  je  viens  de  vous  parler  n'est  pas  très-employé  dans 
les  laboratoires,  mais  en  revanche  il  semble  appelé  à  jouer  un 
grand  rôle  dans  l'agriculture  comme  source  d'azote.  Les  essais 
que  l'on  a  faits  jusqu'à  présent  font  augurer  favorablement  de  l'ap- 
plication des  sels  ammoniacaux  à  la  fertilisation  des  terres  :  le 
sulfate  qui  coûte  moins  cher  que  tous  les  autres  sels  deviendra 
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probablement  l'objet  d'une  grande  industrie.  Son  prix  baissera  en- 
core lorsque  sur  toute  la  surface  de  la  France  on  se  sera  habitué 
à  ménager  davantage  les  matières  excrémentielles.  Les  vidanges  de 
Paris  fournissent  à  elles  seules  presqu'un  million  de  kilogrammes 
de  sels  ammoniacaux. 

Si  au  lieu  de  saturer  le  carbonate  d'ammoniaque  par  de  l'acide 
sulfurique  ou  chlorhydrique,  on  le  sature  par  de  l'acide  azotique, 
on  obtient  de  l'azotate  d'ammoniaque  AzH*,HO,  AzO*  .'  Ce  sel 
cristallise  en  prismes  hexagonaux  semblables  à  ceux  du  nitre.  Sa 
saveur  est  fraîche  et  piquante;  il  se  dissout  dans  deux  parties 
d'eau  froide ,  et  dans  son  propre  poids  d'eau  bouillante  :  il  est 
insoluble  dans  l'alcool,  fond  vers  +  200°  et  se  décompose  entre 
-f  240°  et  +  250°,  en  donnant  de  l'eau  et  du  protoxyde  d'azote 
(AzH*,HO,  AzO»  =  4HO  +  2AzO).  Ce  sel  n'offre  d'intérêt  que 
parce  qu'il  est  la  source  du  protoxyde  d'azote.  Quelques  cristaux 
projetés  sur  une  capsule  incandescente  de  platine,  fondent,  et  le 
liquide  passe  à  l'état  sphéroïdal  :  dès  que  la  température  diminue, 
on  voit  s'élever  de  la  capsule  une  gerbe  de  feu  due  à  la  combinai- 
son rapide  de  l'oyygène  de  l'acide  azotique  avec  l'hydrogène  de  ' 
l'ammoniaque.  C'est  une  des  belles  expériences  imaginées  par 
M.  Boutigny  d'Évreux.  M.  Barrai  vient  de  montrer  la  présence  de 
l'azotate  d'ammoniaque  dans  les  eaux  pluviales,  et  notamment 
dans  celles  d'orage. 

Si  l'on  décompose  le  bi-phosphate  de  chaux  (Voir préparation 
du  phosphore)  avec  du  carbonate  d'ammoniaque,  on  obtient  ce 
que  l'on  appelle  le  phosphate  neutre  cC ammoniaque 

(2AzH*,HO),HO,PhO\11 

Sa  forme  cristalline  est  un  prisme  à  quatre  pans  ;  il  a  la  réac- 
tion alcaline  et  une  saveur  urineuse  :  il  est  insoluble  dans  l'alcool, 
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soluble  dans  quatre  parties  d'eau  froide,  et  dans  une  quantité 
beaucoup  moins  considérable  d'eau  bouillante.  Si  Ton  fait  bouillir 
sa  dissolution  aqueuse,  il  perd  la  moitié  de  son  ammoniaque  et 
devient  ce  que  l'on  appelle  phosphate  acide 

AzH»,HO(2HO),  PhO".  ■ 

Si  au  lieu  de  la  faire  bouillir  on  y  fait  arriver  un  courant  de  gaz 
ammoniac ,  on  obtient  alors  ce  que  l'on  appelle  le  phosphate  ba- 
sique d'ammoniaque  (SAzH^HOJjPhO*.*  Toutes  ces  dénomina- 
tions sont  inexactes,  car  ces  trois  phosphates  sont  également 
neutres  ;  en  effet,  on  voit  par  la  comparaison  de  leurs  formules, 
que  là  où  l'ammoniaque  manque,  on  trouve  de  l'eau  qui  en  joue 
le  rôle  ;  de  sorte  que  l'acide  phosphorique  est  toujours  combiné 
avec  trois  molécules  de  base.  Ces  trois  phosphates  exposés  à  une 
température  élevée  perdent  leur  ammoniaque  et  leur  eau,  et  devien- 
nent acide  métaphosphorique  ;  acide  qui  préparé  de  la  sorte  n'est 
jamais  très-pur.  Pour  l'avoir  dans  cet  état,  il  faut  le  chauffer  avec 
de  l'acide  azotique.  De  ces  trois  sels,  le  premier  seul  a  quelque  in- 
térêt, parce  qu'il  est  employé  dans  les  laboratoires,  soit  comme 
réactif,  soit  à  la  préparation  des  phosphates  et  de  l'acide  méta- 
phosphorique. Gay-Lussac  proposa  dans  le  temps  de  rendre  incom- 
bustibles les  tissus,  en  les  imprégnant  de  phosphate  d'ammo- 
niaque. De  pareils  tissus  fortement  chauffés  ne  flambent  pas,  car 
enveloppés  d'acide  phosphorique,  ils  se  trouvent  à  l'abri  de  l'air, 
et  se  comportent  comme  s'ils  étaient  chauffés  en  vase  clos  :  ils  se 
carboniseront,  mais  ne  donneront  pas  de  flamme.  L'idée  de  Gay- 
Lussac  a  servi  de  point  de  départ  pour  arriver  à  la  fabrication  ac- 
tuelle des  toiles  rendues  incombustibles  par  les  borates. 

Il  nous  reste  à  étudier  un  sel  ammoniacal  qui  est,  pour  ainsi 
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dire,  la  matière  première  avec  laquelle  on  peut  préparer  tous  les 
autres.  Composé  d'ammoniaque  et  d'un  acide  par  lui-même  ga- 
zeux (l'acide  carbonique),  on  conçoit  que  pour  remplacer  celui-ci 
il  suffira  de  mettre  le  sel  en  contact  avec  un  acide  moins  volatil. 
C'est  donc  à  ce  titre,  et  pour  l'emploi  qu'on  en  fait  comme  réactif, 
que  nous  dirons  quelques  mots  sur  les  combinaisons  de  l'acide 
carbonique  et  de  l'ammoniaque. 

Bien  qu'il  existe  une  multitude  de  carbonates  ammoniacaux , 
nous  ne  nous  occuperons  que  des  plus  communs  et  des  plus  em- 
ployés. Commençons  par  celui  que  l'on  obtient  soit  par  la  distil- 
lation des  matières  animales,  soit  en  distillant,  dans  une  cor- 
nue en  grès  adaptée  à  un  récipient  refroidi,  un  mélange  formé 
d'une  partie  de  carbonate  de  chaux  (craie)  et  de  deux  parties  d'hy- 
drochlorate  d'ammoniaque  (sel  ammoniac).  Le  sel  préparé  par  l'un 
de  ces  deux  procédés  porte  le  nom  de  sesquicarbonate  <F ammo- 
niaque, carbonate  d'ammoniaque  des  pharmaciens*  sel  volatil 
d Angleterre  :  il  est  composé  de  deux  molécules  d'ammoniaque, 
deux  molécules  d'eau,  et  trois  molécules  d'acide  carbonique. 


«  i 


(2AzH5,HO),  3CO 

On  pourrait  croire  que  ce  sel  n'est  qu'uu  assemblage  de  carbo- 
nate neutre  et  de  bicarbonate;  en  effet,  la  formule  précédente 
peut  être  décomposée  de  la  manière  suivante  : 

Az  H»,  HO,  CO2  +  Az  H5,  HO,  2  CO» 

Carbonate  neutre.  Bicarbonate. 

L'expérience  paraît  confirmer  cette  supposition  ;  car  si  on  aban- 
donne ce  sel  à  l'air,  il  perd  du  carbonate  neutre,  et  le  reste  n'est 
que  du  bicarbonate.  Si  on  le  traite  à  plusieurs  reprises  par  de 
l'alcool,  on  a  un  résidu  de  bicarbonate,  tandis  que  le  sel  neutre 
se  dissout  *.  Une  dissolution  aqueuse  exposée  à  l'air  finit  par  ne 

1.  2Az  =    350=    23,73)  A ,_ _    ao  gQ 
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1  s'  26  I  Acide  carbonique, . . .  =    55,94 


1475         100,00  100,00 

2.  D'après  les  recherches  de  M.  Deville  il  paraîtrait  que  le  carbonate  neutre 
d'ammoniaque  ne  peut  pas  exister  à  la  température  ordinaire.  Ce  que  l'alcool  enlève 
an  sesquicarbonate  ne  serait  pas  du  carbonate  neutre,  mais  un  sesquicarbonate  ayant 
une  compositata  particulière. 
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plus  contenir  que  du  bicarbonate,  parce  que  tout  le  sel  neutre  se 
volatilise.  Enfin,  la  multitude  des  carbonates  ammoniacaux  que  je 
vous  ai  signalée,  semble  provenir  de  ce  que  ces  deux  sels  peuvent 
se  combiner  ensemble  en  des  proportions  très-variées.  Quoi  qu'il 
en  soit ,  celui  que  l'on  appelle  le  sesquicarbonate  est  le  plus 
commun  et  le  plus  répandu  dans  le  commerce  ;  il  a  l'aspect  de 
masses  blanches,  assez  fortes,  translucides  et  à  texture  fibreuse  ; 
il  répand  une  odeur  fortement  ammoniacale,  mais  non  désagréable  ; 
sa  saveur  est  urineuse,  sa  réaction  très-alcaline  ;  il  est  soluble  dans 
le  double  de  son  poids  d'eau,  où  il  peut  cristalliser  près  de  0°,  en 
gros  octaèdres  à  base  rhombe,  transparents  et  hydratés.  Lorsqu'on 
le  fait  bouillir,  après  dissolution  dans  l'eau,  il  commence  par  se  dé- 
composer, puis  finit  par  disparaître ,  parce  qu'il  se  volatilise.  Le 
sesquicarbonate  se  transforme  complètement  en  bicarbonate,  si 
l'on  fait  arriver  dans  sa  dissolution  aqueuse  un  courant  de  gaz 
acide  carbonique. 

Le  bicarbonate  d'ammoniaque ,  préparé  par  voie  humide ,  est 
isomorphe  avec  le  bicarbonate  de  potasse  ;  il  a  par  conséquent  la 
même  constitution  que  ce  dernier  sel  : 

KO,  CO*  +  HO,  CO2  =  Bicarbonate  de  potasse. 
AzH5,  HO, C08+ HO,  C09  =  Bicarbonate  d'ammoniaque  ». 

Ce  sel  exhale  une  légère  odeur  ammoniacale ,  et  se  volatilise 
lentement  sans  perdre  de  sa  transparence.  Il  est  insoluble  dans 
l'alcool,  et  soluble  dans  huit  fois  son  poids  d'eau  froide.  L'ébulli- 
tion  lui  fait  perdre  la  moitié  de  son  acide  carbonique  On  ne  le 
connaîtrait  que  dans  les  laboratoires ,  si  dans  ces  derniers  temps, 
il  n'avait  été  employé  pour  la  préparation  en  grand  du  bicarbo- 
nate de  soude. 

Parmi  les  carbonates  ammoniacaux,  le  sesquicarbonate  est  l'ob- 
jet d'une  fabrication  assez  considérable  ;  outre  l'usage  journalier 
qu'on  en  fait  dans  les  laboratoires ,  la  médecine  l'emploie  fré- 
quemment :  on  s'en  sert  aussi  dans  la  pâtisserie  pour  obtenir  des 
pâtes  très-poreuses. 

Je  ne  tous  parlerai  pas  de  toutes  les  combinaisons  que  l'am- 
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moniaque  peut  contracter  soit  avec  les  acides  et  les  sels  anhydres, 
soit  avec  les  composés  halogéniques  des  métalloïdes  ;  tous  ces 
corps,  généralement  très-instables,  n'ont  aucun  intérêt,  surtout  au 
point  de  vue  de  l'application  ;  leur  description  ne  doit  figurer  que 
dans  les  traités  généraux.  La  nature  de  cet  enseignement  me  per- 
met seulement  de  vous  entretenir  des  faits  les  plus  saillants  par 
leur  importance  scientifique  et  technique.  Aussi ,  en  commençant 
l'étude  spéciale  des  métaux,  je  ne  me  propose  pas  de  vous  donner 
une  histoire  chimique  complète  de  chacun  d'eux  ;  nous  nous  bor- 
nerons aux  plus  connus  ;  pour  ce  qui  concerne  le  traitement  de 
leurs  minerais ,  je  tâcherai  de  vous  en  donner  une  idée  sommaire 
en  vous  indiquant  ses  principales  phases  et  les  phénomènes  chi- 
miques qui  s'y  rapportent. 

Commençons  par  le  potassium  et  le  sodium.  Je  prends  ces 
deux  métaux  à  la  fois ,  parce  que  leur  manière  d'être  dans  la  na- 
ture, les  procédés  de  leur  préparation,  les  combinaisons  dont  ils 
font  partie ,  enfin  les  applications  dont  ils  sont  l'objet,  ont  tant 
d'analogie,  que  leur  étude  simultanée  vous  présentera  l'avantage 
de  mieux  saisir,  par  la  comparaison  immédiate  des  faits,  les  dis- 
semblances ,  peu  nombreuses  d'ailleurs ,  qui  les  séparent. 

Il  y  a  plus  de  quarante  ans  que  Uumphry  Davy  fit  une  de  ses 
plus  belles  découvertes  en  prouvant  que  ce  que  l'on  appelait  jadis 
alcalis  et  terres,  et  que  l'on  considérait  comme  des  corps  simples, 
n'étaient  que  des  métaux  oxydés.  Comme  il  s'était  servi  de  l'élec- 
tricité pour  arriver  à  ce  beau  résultat ,  il  me  serait  difficile  de 
vous  dire  combien  on  augura  de  l'application  de  ce  nouveau 
moyen;  les  expérimentateurs  se  lancèrent  à  l'envi  dans  cette 
nouvelle  voie,  les  uns  pour  vérifier,  les  autres  pour  perfectionner. 
La  conséquence  de  cet  empressement  général  fut  que,  pour  con- 
stater la  grande  découverte  du  chimiste  anglais,  il  devint  inutile 
de  se  servir  de  piles  d'une  puissance  énorme  et  d'un  emploi  coû- 
teux ;  des  appareils  très-simples  et  des  matières  de  nulle  valeur 
étaient  suffisants.  En  effet,  calcinez  en  vase  clos  du  tartre  \  bitar- 
tratede  potasse  impur),  mèlezle  résidu  avec  le  quart  de  son  poids 
de  charbon  en  poudre ,  introduisez-le  ensuite  dans  une  bouteille 
en  fer  forgé,  à  laquelle  vous  visserez  un  tube  également  en  fer  ; 
chauffez  enfin  dans  un  bon  fourneau  à  vent ,  et  vous  aurez  ainsi 
le  potassium.  Si  au  lieu  de  tartre  calciné  en  vase  clos,  vous  opé- 
rez avec  un  mélange  intime  de  charbon  et  de  carbonate  de  soude, 
vous  aurez  le  sodium. 

Quoique  l'opération  semble  très-simple ,  elle  ne  présente  pas 
moins  quelques  difficultés;  aussi  j'entrerai  dans  quelques  détails. 

La  figure  59  vous  représente  la  disposition  générale  de  l'appareil. 


B  est  la  bouteille  en  fer  qui  se  trouve  dans  un  fourneau  à  vent  V  ; 
elle  communique  par  la  tubulure  f  avec  l'intérieur  d'un  réci- 
pient B  en  cuivre  formé  de  deux  pièces.  L'autre  tubulure  (  de 
ce  même  récipient  porte  un  bouchon  dans  l'axe  duquel  se  meut 
une  tige  en  fer  T  destinée  à  dégorger  le  col  de  la  bouteille  ;  à  la 
troisième  tubulure  t"  est  adapté  un  tube  par  lequel  se  dégagent 
les  fluides  élastiques  qui  prennent  naissance  dans  l'intérieur 
de  l'appareil.  Si  tout  le  métal  qui  devient   libre  par  suite  de 


Pig.  ». 

l'action  du  charbon  sur  le  carbonate  de  potasse  ou  de  soude 
passait  dans  le  récipient  R ,  la  tige  ou  le  ringard  T  serait  inutile  ; 
mais  le  métal  réagit  sur  l'oxyde  de  carbone  provenant  de  l'action 
réductrice  du  charbon,  et  il  donne  naissance  à  des  produits  salin 3 
particuliers  (croconates  et  rhodizonates  alcalins),  qui  s'arrêtent 
dans  le  col  et  l'oblitèrent;  d'un  autre  côté,  si  le  potassium  ou  le 
I.  Ï2 
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sodium  pouvaient  résister  à  l'action  de  l'air,  il  serait  inutile  d'a- 
voir le  récipient  B ,  dont  je  vais  vous  faire  connaître  la  construc- 
tion. Ce  récipient  est  formé  par  deux  cylindres  qui  s'emboîtent  et 
dont  vous  voyez  ici  la  coupe  verticale  { fig.  60). 
(  Le  cylindre  A  reçoit  le  cylindre  C  jusqu'à  la 
J  hauteur  o,  et  doit  contenir  une  couche  d'huile 
™   de  naphte  épaisse  de  5  à  6  centimètres:  comme 
sfi  le  cylindre  C  porte  une  cloison  e  d  qui  descend 
jusqu'à  une  petite  distance  du  fond  du  cylindre 
A,  il  en  résulte  qu'une  fois  en  place,  il  présente 
deux  compartimenta;  le  premier  a  recevra  le 
métal  qui ,  en  tombant  dans  le  naphte  ,  se  trou- 
vera à  l'abri  de  l'air  ;  les  gai  se  rendront  dans 
le  second  compartiment  a'  d'où  ils  sortiront  par 
Fig.  m.  ia  tubulure  t".  Les  deux  tubulures  t ('  sont  pla- 

cées exactement  en  face  l'une  de  l'autre ,  et  la  cloison  cd  porte 
une  ouverture  dans  la  direction  tf  par  où  passe  la  tige  mobile.  A 
mesure  que  l'opération  avance,  la  température  de  l'appareil  s'élève , 
de  sorte  que  l'on  est  obligé  de  faire  tomber  un  filet  d'eau  froide 
sur  le  récipient  R;  c'est  pourquoi  il  est  plongé  dans  une  terrine  M, 
et  il  porte  une  espèce  d'auvent  circulaire  o  qui  empêche  l'eau  de 
pénétrer  par  la  jointure  d'emboîtement. 

Les  métaux  ainsi  préparés  ne  sont  pas  purs  ;  on  les  passe  au 
travers  d'un  linge  sans  les  sortir  de  l'huile  de  naphte,  dont  la  tem- 
pérature doit  être  environ  à  +  60*  ou  +  70  \  Enfin,  on  les  dis- 
tille dans  une  cornue  en  fer  avec  de  cette  même  huile  dans 
laquelle  doit  plonger  le  bec  de  la  cornue  pendant  tout  le  temps 
de  la  distillation. 

Voici  la  théorie  de  cette  opération  :  les  matières  agissantes  sont 
le  charbon  et  le  carbonate  de  potasse.  Le  charbon  enlève  la  moitié 
de  l'oxygène  à  l'acide  carbonique  et  la  totalité  à  l'oxyde  métal- 
lique (potasse  ou  soude)  ;  il  produit ,  d'une  part,  de  l'oxyde  de 
carbone,  et,  d'autre  part,  il  rend  libre  le  métal. 

KO  +  CO1  +  2  C  —  3  CO  -}-  K 


Comme  il  se  passe  des  phénomènes  résultant  d'une  action  secon- 
daire (celle  du  métal  sur  l'oxyde  de  carbone),  la  quantité  de 
métal  que  l'on  obtient  n'est  pas ,  à  beaucoup  près ,  celle  que  la 
théorie  indique,  car  il  se  forme  des  produits  dont  elle  ne  tient  pas 

compte. 
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Le  potassium  et  le  sodium  partagent  avec  tous  les  autres  métaux 
leurs  propriétés  les  plus  caractéristiques,  aussi  ont-ils  l'éclat  par- 
ticulier qui  distingue  cette  classe  de  corps  de  celle  des  métal- 
loïdes ;  ils  ont  la  forme  de  globules  ;  ils  sont  mous  et  se  laissent 
entamer  par  le  couteau  ;  fraîchement  coupés,  ils  ont  l'éclat  de  l'ar- 
gent, éclat  qu'ils  perdent  bientôt  quoiqu'ils  soient  conservés  dans 
le  naphte  ;  ils  deviennent  cassants  lorsqu'on  les  expose  à  une  très- 
basse  température ,  et  leur  cassure  présente  des  indices  de  cris- 
tallisation ;  leur  densité  est  moindre  que  celle  de  l'eau,  et  en  cela 
ils  diffèrent  de  tous  les  autres  métaux  ;  ils  sont  fusibles  et  volatils. 
Du  reste,  vous  voyez  réunies  dans  le  tableau  suivant  leurs  prin- 
cipales propriétés  physiques  : 

Potassium.  Sodium. 

Éclat  argentin Éclat  argentin 

Mou  à +  15» Mou  à +  15» 

Densité  =0,86 Densité  =  0,97 

Fusible  à  +  55» Fusible  +  90* 

Bout  à  la  chaleur  ronge . . .  Bout  à  la  chaleur  ronge. 

Le  potassium  et  le  sodium,  exposés  à  l'air,  s'oxydent  immédia- 
tement; une  fois  oxydés,  ils  attirent  l'humidité  et  se  liquéfient; 
plus  tard,  ils  absorbent  l'acide  carbonique;  le  carbonate  d'oxyde 
de  potassium  reste  liquide ,  celui  de  sodium  se  solidifie.  Cela  ex- 
plique, pourquoi  ces  deux  métaux  doivent  être  conservés  dans 
l'huile  de  naphte,  substance  qui,  ne  contenant  pas  d'oxygène,  les 
préserve  de  l'oxydation  :  cela  explique  aussi  pourquoi  ces  deux 
métaux  projetés  dans  l'eau  la  décomposent  à  l'instant  même, 
s'emparent  de  son  oxygène  et  mettent  en  liberté  l'hydrogène.  Ce- 
pendant leurs  affinités  ne  sont  pas  également  énergiques  ;  en  effet, 
lorsque  le  potassium  s'empare  de  l'oxygène  de  l'eau,  il  dégage  une 
si  grande  chaleur  que  l'hydrogène  s'enflamme  si  l'expérience  a 
lieu  à  l'air  libre  ;  il  n'en  est  pas  de  même  du  sodium,  l'hydrogène 
devient  libre,  mais  il  ne  s'enflamme  pas.  Comme  la  chaleur  déga- 
gée, dans  le  moment  où  les  corps  se  combinent,  est  la  mesure  de 
leur  affinité,  il  faut  conclure  que  le  potassium  en  a  pour  l'oxygène 
plus  que  le  sodium. 

Vous  avez  vu,  dans  une  autre  occasion,  ce  qui  arrive  lorsqu'on 
jette  un  globule  de  potassium  dans  l'eau  ;  il  serait  donc  inutile 
de  répéter  l'expérience,  si  je  ne  tenais  pas  à  vous  mettre  à  même 
de  la  comparer  avec  celle  que  je  ferai  dans  un  instant ,  avec  le 
sodium.  Jetons  donc  un  fragment  de  potassium  dans  l'eau; 
remarquez  trois  phénomènes  :  4°  flamme  purpurine;  2°  mouve- 
ment rapide  du  métal  ;  3"  légère  détonation  stridente,  quelques 
instants  après  que  la  flamme  s'est  éteinte.  Expliquons  ces  trois 
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faits.  Nous  venons  de  dire  que  ce  métal  mis  en  contact  avec  l'eau 
la  décompose,  s'empare  de  son  oxygène,  et  que  l'hydrogène  se  dé- 
gage. La  flamme  provient  donc  de  ce  dernier  gaz  qui  brûle;  il  brûle 
parce  qu'il  se  trouve  tout  à  coup  porté  à  une  haute  température  en 
présence  de  l'air  ;  cela  est  si  vrai  que  si  je  fais  arriver  du  potas- 
sium'dans  de  l'eau  contenue  dans  un  tube  et  à  l'abri  de  l'air,  l'hy- 
drogène deviendra  également  libre,  mais  il  ne  s'enflammera  pas. 
Voyez  plutôt  :  J'introduis ,  à  l'aide  d'une  pipette  recourbée ,  un 
peu  d'eau  dans  ce  tube  qui  est  rempli  de  mercure  ;  j'y  introduis 
ensuite  une  globule  de  potassium  ;  vous  ne  voyez  pas  de  flamme , 
mais  bien  un  gaz  se  dégager  ;  ce  n'est  que  de  l'hydrogène.  En 
effet  si  je  fais  entrer  un  peu  d'air  dans  le  tube  et  si  j'enflamme 
le  mélange  gazeux,  vous  entendrez  le  bruit  qui  rappelle  la  combus- 
tion d'une  petite  quantité  de  mélange  détonant.  Nous  savons  que 
l'hydrogène  brûle  avec  une  flamme  bleu  pâle  :  pourquoi  donc  la 
flamme  que  nous  avons  observée  est-elle  pourpurine?  C'est  que, 
dans  la  flamme,  il  se  trouve  de  la  vapeur  d'oxyde  de  potassium 
qui  lui  communique  cette  couleur  particulière.  Voilà  le  premier 
phénomène  expliqué,  passons  au  second. 

Le  mouvement  giratoire  du  métal  tient  à  ce  que  le  métal  même 
étant  porté  à  une  haute  température  (soit  par  l'oxydation  qui  s'o- 
père à  sa  surface ,  soit  par  la  chaleur  qu'il  reçoit  de  l'hydrogène 
qui  brûle  autour  de  lui),  fait  passer  à  l'état  sphéroïdal  l'eau  qu'il 
touche  ;  dès  lors  il  en  est  repoussé  et  se  trouve  contraint  par  consé- 
quent à  faire  toutes  ces  évolutions  à  la  surface  du  liquide. 

Le  troisième  phénomène  se  rattache  en  partie  à  l'état  sphéroïdal 
dont  je  vous  parle.  Dès  que  l'oxydation  ne  s'effectue  plus  que  sur 
une  petite  surface  et  que  la  chaleur  dégagée  ne  l'emporte  plus 
autant  sur  la  portion  qui  est  absorbée  par  l'eau ,  la  température 
s'abaisse  et  la  flamme  s'éteint  ;  la  dernière  portion  de  potassium 
se  trouvant  relativement  refroidie ,  ne  détermine  plus  l'état  sphé- 
roïdal de  l'eau  ;  le  métal  n'est  donc  plus  repoussé,  mais  alors  sa 
température,  quoique  moindre,  est  encore  assez  élevée  pour  trans- 
former l'eau  en  vapeur  :  il  doit  arriver  précisément  ce  qui  arrive 
lorsqu'on  plonge  dans  l'eau  un  fer  chaud.  Le  bruit,  cette  espèce 
de  petite  explosion  n'est  que  l'effet  de  la  vaporisation  instantanée 
de  l'eau  qui  entoure  la  dernière  portion  du  métal. 

Voyons  maintenant  ce  qui  se  passe  pour  le  sodium.  Point  de 
flamme,  point  de  mouvement  giratoire,  point  de  détonation.  C'est 
que  la  chaleur,  dégagée  au  moment  de  l'oxydation  du  métal,  n'est 
pas  aussi  forte  que  celle  qui  provient  de  l'oxydation  du  potas- 
sium. Cependant  ne  la  croyez  pas  trop  peu  élevée  pour  enflammer 
l'hydrogène;  si  cela  n'a  pas  lieu,  c'est  que  le  foyer  calorifique  se 
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trouve  sans  cesse  refroidi  par  la  masse  de  l'eau  avec  laquelle  il 
se  trouve  en  contact.  Opérons,  en  effet,  de  manière  à  éviter  ce 
refroidissement,  et  nous  verrons  l'hydrogène  s'enflammer.  Je 
fixe  le  sodium  par  une  matière  gluante,  telle  qu'une  dissolu- 
tion épaisse  de  gomme ,  je  laisse  tomber  quelques  gouttes  d'eau 
sur  le  métal ,  à  l'instant  même  la  flamme  se  manifeste  ;  elle  est 
jaune,  parce  qu'elle  contient  de  la  vapeur  d'oxyde  de  sodium.  Il 
est  donc  évident  que  ce  métal ,  en  décomposant  l'eau ,  dégage 
beaucoup  de  chaleur,  mais  pas  assez  pour  que  l'excès  sur  la  por- 
tion absorbée  par  le  milieu,  suffise  pour  enflammer  l'hydrogène. 

Ces  expériences  et  ces  explications  prouvent ,  que  le  potassium 
est  chimiquement  plus  énergique  que  le  sodium.  Au  reste,  ces 
deux  métaux  paraissent  perdre  leur  faculté  d'agir,  lorsqu'ils  se 
trouvent  sous  l'influence  d'un  froid  intense.  On  a  constaté  que 
Ton  pouvait  les  mettre  en  contact  avec  du  chlore  liquéfié ,  sans 
qu'il  y  eût  combinaison ,  pourvu  qu'ils  fussent  refroidis  euviron 
à  90°  au-dessous  de  zéro. 

Bien  que  ces  deux  métaux  n'aient  pas  d'applications  indus- 
trielles, leur  importance  n'en  est  pas  moins  considérable.  Ils  ont 
fait  faire  de  grands  progrès  à  la  science  ;  ils  ont  servi  à  décou- 
vrir une  foule  de  nouveaux  corps,  et  ils  contribuent  tous  les  jours 
à  approfondir  l'histoire  de  ceux  qui  sont  connus. 

Le  potassium  et  le  sodium  en  s'oxydant  par  l'action  directe  de 
l'oxygène  donnent  toujours  le  même  produit,  composé  d'un  équi- 
valent de  métal  et  d'un  équivalent  d'oxygène. 

1  Eq.  potassium  s=    489,3  =    83,04)       ___ 

1  Éq.  oxygène..  =    100,0  =    16,96  j  =  K0  =  P«>toxydede  potassium. 

589,3  =  100,00 
1  Éq.  sodium..  =  287,17  =    74,18) 
1  Éq.  oxygène..  =  100,00  =    25,82  j  =  Na0  =  P^toxyde  de  sodinm. 

387,17  =  100,00 

Cependant  par  des  moyens  détournés  on  peut  les  oxyder  à  dif- 
férents degrés.  Voici  les  formules  qui  représentent  la  composition 
de  ces  oxydes  extraordinaires. 

Potassium.  Sodium. 

Sous-oxyde...  K*0....  Na'O 
Peroxyde K  O5...  Na90* 

Ce  que  nous  appelons  potasse  et  sonde  sont  les  deux  protoxydes, 
mais  combinés  avec  de  l'eau  de  telle  sorte  qu'on  ne  peut  pas  les 
en  séparer.  C'est  précisément  de  ces  combinaisons  h vd ratées  que 

i.  "  22. 
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nous  avons  à  nous  occuper,  parce  que,  outre  leurs  applications  di- 
rectes, très-nombreuses  d'ailleurs,  elles  sont  la  base  d'une  mul- 
titude de  combinaisons  fort  utiles  et  fort  répandues. 

Commençons  par  apprendre  comment  on  les  prépare  ;  le  pro- 
cédé étant  le  même  pour  les  deux  oxydes,  nous  nous  bornerons  à 
décrire  celui  qui  sert  particulièrement  à  la  préparation  de  la 
potasse. 

Disons  d'abord  que  les  deux  matières  dans  lesquelles  se  trans- 
forment le  potassium  et  le  sodium  par  l'action  directe  de  l'air,  sont 
bien  les  deux  oxydes  hydratés  dont  nous  allons  nous  occuper, 
mais  ils  sont  en  partie  carbonates  ;  de  façon  que  par  le  procédé  de 
l'oxydation  immédiate  on  aurait  un  produit  coûteux  et  impur  à  la 
fois. 

Le  commerce  nous  fournit  à  bon  marché  les  carbonates  de 
soude  et  de  potasse  ;  il  ne  s'agit  pour  nous  que  d'enlever  à  ces 
deux  sels  leurs  acides  :  on  y  parviendra  au  moyen  de  la  chaux. 
Pour  bien  saisir  les  principes  d'après  lesquels  nous  allons  opérer, 
voyons  ce  qui  se  passe  lorsque  l'on  verse  de  l'oxyde  de  calcium 
dissous,  c'est-à-dire  de  l'eau  de  chaux,  dans  une  dissolution  de 
l'un  des  deux  carbonates.  Il  se  produit  du  carbonate  de  cbaux 
(craie)  :  autant  il  se  formera  de  cette  substance,  autant  de  potasse 
ou  de  soude  deviendra  libre.  La  chaux  peut  donc  enlever  l'acide 
carbonique  à  ces  deux  oxydes.  Voilà  le  fait  capital  sur  lequel  est 
fondée  leur  préparation.  Arrivons  au  procédé  pratique. 

On  dissout  une  partie  de  carbonate  de  potasse  du  commerce 
dans  dix  parties  d'eau  ;  on  laisse  reposer  la  dissolution ,  puis  on 
la  tire  à  clair  en  la  faisant  passer  dans  une  bassine  en  fonte,  où 
elle  doit  être  portée  à  l'ébullition.  On  ajoute  par  petites  portions  à 
la  liqueur  bouillante  de  la  chaux  délayée  dans  l'eau ,  et  dont  le 
poids  doit  être  à  peu  près  égal  à  celui  du  carbonate  employé.  Pour 
s'assurer  que  tout  l'acide  carbonique  est  enlevé,  on  prend  un  peu 
de  liquide  qu'on  laisse  s'éclaircir  dans  un  verre  ;  ensuite  à  l'aide 
d'une  pipette,  on  eu  verse  quelques  gouttes  dans  un  peu  d'acide 
chlorhydrique  :  s'il  n'y  a  pas  la  moindre  effervescence  c'est  une 
preuve  qu'il  n'y  a  plus  d'acide  carbonique,  et  que  l'opération 
est  terminée  ;  dans  le  cas  contraire,  il  faut  continuer  l'ébullition 
encore  pendant  quelque  temps  :  on  ajoute  même,  si  cela  est  né- 
cessaire, de  petites  quantités  de  chaux,  jusqu'à  ce  qu'il  ne  se  ma- 
nifeste plus  le  moindre  indice  d'effervescence,  lorsqu'on  répétera 
le  même  essai.  On  enlève  la  bassine  du  feu,  et  dès  que  le  liquide 
est  devenu  clair,  on  le  décante  dans  une  capsule  en  cuivre,  ou 
mieux  encore  en  argent,  où  il  doit  être  soumis  à  une  ébullition  très- 
vive  :  de  cette  manière  le  liquide  se  concentre  de  plus  en  plus,  et 
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malgré  l'augmentation  de  la  chaleur,  il  prend  l'aspect  d'une  huile  ; 
alors  on  le  coule  sur  une  plaque  de  cuivre  où  il  se  6ge  immédiate- 
ment. On  concasse  la  matière  figée  qui  n'est  que  de  l'hydrate 
de  potasse,  que  l'on  renferme  dans  des  flacons  pouvant  être  bou- 
chés avec  soin. 

L'hydrate  de  potasse  ainsi  préparé,  s'appelle  potasse  à  la 
chaux  ou  pierre  à  cautère.  Il  est  loin  d'être  pur,  parce  que  le 
carbonate  de  potasse  ne  l'est  pas  lui-même.  Pour  le  débarrasser 
des  phosphates,  sulfates  et  chlorures  qu'il  contient,  on  le  dissout 
dans  l'alcool  concentré  :  par  le  repos  toutes  les  impuretés  préci- 
pitent, et  l'hydrate  de  potasse  reste  seul  dissous  dans  la  liqueur 
alcoolique.  Au  moyen  d'un  siphon,  on  fait  passer  la  dissolution 
dans  une  cornue  en  verre  ;  ici,  elle  doit  bouillir  jusqu'à  ce  que 
son  volume  soit  réduit  à  un  tiers.  Le  résidu  est  versé  dans  une 
capsule  en  argent  où  il  est  évaporé  à  sec,  fondu  au  rouge  sombre 
puis  coulé  finalement  sur  une  plaque  d'argent.  L'hydrate  de  po- 
tasse ainsi  préparé  porte  le  nom  de  potasse  à  V alcool  :  il  est 
presque  pur,  et  contient  à  peine  de  petites  quantités  de  carbonate 
provenant  de  l'action  de  l'air  pendant  la  dernière  opération. 

Il  faut  maintenant  que  j'aille  au-devant  d'une  observation  que 
vous  pourriez  me  faire  :  pourquoi  une  si  grande  quantité  d'eau 
pour  une  pareille  préparation?  Ne  serait-elle  pas  plus  tôt  termi- 
née s'il  y  en  avait  moins?  non,  car  on  n'obtiendrait  pas  le  résul- 
tat cherché,  parce  que  dans  les  dissolutions  concentrées,  loin  que 
la  chaux  décompose  le  carbonate  de  potasse,  c'est  au  contraire  la 
potasse  qui  décompose  le  carbonate  de  chaux.  Un  corps  ne  peut 
donc  pas  se  former  dans  des  circonstances  défavorables.à  son  exis- 
tence, ou  du  moins  ne  peut  se  former  qu'en  quantité  très-limitée. 
Ces  deux  faits  en  apparence  contradictoires  rentrent  dans  les  lois 
de  Berthollet,  et  se  rattachent  à  la  faible  solubilité  de  la  chaux. 
Si  l'on  opérait  avec  peu  d'eau,  la  chaux  qui  y  serait  dissoute  serait 
très-peu  de  chose  comparativement  à  la  quantité  de  carbonate  al- 
calin ;  alors  une  influence  de  masse  entraverait  l'échange,  et  le 
carbonate  alcalin  ne  céderait  plus  son  acide  carbonique. 

La  potasse  et  la  soude  préparées  par  le  procédé  que  nous  ve- 
nons de  décrire  renferment  un  équivalent  d'eau. 

Potasse  =  KO,  HO.    * 

i.  K  =  489,3  =    69,74)^,    % 

0  =  100  0  =    14  24  I  toyàe  de  potassium. . .  =    83,98 

0  =  100,'o  =    44,24* 

H=    12,5=      1,78  jEM =    <6'°* 

701,8  =  100,00  100,00 
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Soude  =  Na  0,  HO.  • 

Les  oxydes  de  potassium  et  de  sodium  ont  l'aspect  de  plaques 
blanches  à  peine  translucides  et  à  cassure  rayonnée;  elles  sont 
onctueuses  au  toucher,  leur  saveur  est  urineuse  et  brûlante, 
elles  fondent  au  rouge  sombre,  et  se  volatilisent  à  une  tempé- 
rature plus  élevée  sans  se  déshydrater  :  ces  deux  oxydes  sont 
très-solubles,  et  en  se  dissolvant  ils  dégagent  beaucoup  de  cha- 
leur, ce  qui  prouve  qu'ils  se  combinent  avec  de  nouvelles  quan- 
tités d'eau  :  abandonnés  à  l'air,  ils  en  absorbent  l'humidité  et 
se  liquéfient;  mais  tandis  que  la  potasse  reste  liquide  ,  la  soude 
se  modifie  et  prend  l'aspect  d'une  poussière.  Cette  différence 
tient  à  ce  que  ces  deux  alcalis  n'absorbent  pas  seulement  l'hu- 
midité atmosphérique,  mais  aussi  l'acide  carbonique  ;  or,  le  car- 
bonate de  potasse  est  déliquescent  lui-même,  et  celui  de  soude 
non-seulement  ne  l'est  pas ,  mais  il  abandonne  même  son  eau 
d'hydratation  et  s'effleurit.  Leurs  dissolutions  concentrées  sont  tel- 
lement caustiques,  qu'aucune  matière  organisée  ne  leur  résiste  : 
cela  explique  pourquoi  les  personnes  qui  font  de  longs  savonnages 
ont  quelquefois  les  ongles  ramollis  et  la  peau  rongée.  C'est  que  les 
savons,  outre  qu'ils  contiennent  souvent  un  excès  d'alcali ,  en 
mettent  en  liberté  par  suite  de  l'action  que  l'eau  exerce  sur  eux. 

Ces  deux  alcalis  sont  employés  souvent  aux  mêmes  usages.  La 
soude  à  cause  de  son  prix  moins  élevé  et  de  la  facilité  de  l'avoir  plus 
pure,  tend  à  remplacer  la  potasse  partout  où  il  n'existe  pas  des 
motifs  particuliers  de  préférence.  Ils  sont  employés  fréquemment 
dans  les  laboratoires  des  chimistes,  servent  à  la  confection  des 
savons,  au  lessivage,  au  blanchissage  des  fils  et  des  toiles,  ainsi 
qu'à  beaucoup  d'autres  usages  de  moindre  importance. 

Avant  d'examiner  les  principales  combinaisons  auxquelles  don- 
nent naissance  la  potasse  et  la  soude,  nous  apprendrons  à  con- 
naître les  propriétés  caractéristiques  de  leurs  sels  ;  et  comme  par 
la  suite  je  ferai  remarquer  les  différences  existantes  entre  les  sels 
du  même  genre,  je  me  bornerai  pour  le  moment  à  vous  signaler 
les  réactions  chimiques  qui  leur  sont  communes  et  qui  se  ratta- 
chent à  la  base. 

Les  carbonates  de  soude  et  de  potasse  ne  font  éprouver  aucun 
changement  aux  sels  à  base  alcaline  :  ce  fait  est  caractéristique 


1.           Na  =  287,17=  57,48). 

0    =100,00=    20,01  j  O****  de  90dlnln =    77» 

0    =  100,00  =  20,01  \                                          __ 

H    =    12,50=      8,50  j1*"1 ~    **> 


49 
51 


499,67  =  100,00  100,00 
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pour  faire  reconnaître  d'abord  les  sels  de  cette  espèce.  Le  chlorure 
de  platine  produit  un  précipité  jaune  dans  les  dissolutions  potas- 
siques concentrées  ;  le  précipité  est  un  chlorure  double  de  platine 
et  de  potassium.  L'acide  tartrique  et  le  sulfate  d'alumine  font 
naître  dans  ces  mêmes  dissolutions  un  dépôt  cristallin  de  crème 
de  tartre  (  bilartrate  de  potasse  )  ou  d'alun  (  sulfate  double  de  po- 
tasse et  d'alumine  ),  selon  qu'on  a  employé  l'un  ou  l'autre  de  ces 
deux  réactifs.  L'acide  hydrofluo-silicique  produit  de  son  côté  un 
précipité  gélatineux  opalescent  de  fluorure  double  de  potassium 
et  de  silicium. 

Les  caractères  des  sels  de  soude  sont  presque  tous  négatifs,  et 
dès  que  l'on  a  reconnu  un  sel  comme  étant  à  base  alcaline,  on 
parvient  à  s'assurer  qu'il  est  à  base  de  soude,  parce  qu'il  ne  donne 
aucune  réaction  des  sels  de  potasse.  Cependant,  l'acide  hydrofluo- 
.  silicique  versé  dans  les  dissolutions  de  soude  y  fait  naître  un  pré- 
cipité gélatineux  blanc,  beaucoup  moins  opalescent  que  celui  pro- 
duit dans  les  mêmes  circonstances  par  les  sels  de  potasse  :  en 
outre,  grâce  aux  recherches  de  M.  Fremy,  on  sait  aujourd'hui  que 
le  bi-méta-antimoniate  de  potasse  (anlimoniate  de  potasse  grenu) 
donne  lieu  à  un  précipité  blanc  dans  les  dissolutions  sodiques. 
Voici  réunis  dans  le  même  tableau  le  nom  des  réactifs,  qui  ser- 
vent à  reconnaître  les  sels  à  base  de  potasse,  et  à  base  de  soude. 

RÉACTIONS  DES  SELS. 


Nom  des  réactifs.  A  base  de  potasse.  A  base  de  soude. 

Dissolution  d'un  carbonate 

alcalin Aucune  réaction  .......  Aucune  réaction  « 

Bi  chlorure  de  platine Précipité  jaune Idem. 

Acide  tartrique Précipité  blanc  cristallin.  Idem. 

Sulfate  d'alumine Idem.  Idem . 

Acide  hydrofluo-silicique. .  Précipité  gélatineux  très-  Précipité    gélatineux    très- 
transparent,  peu  transparent. 

Bi-méta-antimoniate  de  po- 
tasse       Aucune  réaction Précipité  blanc  cristallin . 


Examinons  maintenant  les  composés  les  plus  importants  aux- 
quels peuvent  donner  naissance  les  alcalis  que  nous  venons  d'é- 
tudier. 

Vous  voyez  dans  le  tableau  ci-dessous  la  série  des  sulfures 
alcalins:  elle  est  nombreuse,  et  elle  le  serait  encore  davantage  si 
j'y  avais  ajouté  tous  ceux  qui  peuvent  résulter  de  la  réunion  de 
deux  sulfures  à  différents  degrés,  mais  de  la  même  espèce. 
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SERIE   DES  SULFURES  ALCALINS, 

Monosulfures KS....  NaS 

Sulfhydrate  de  monosulfure-.  KS, HS. 

Bisulfures KS*...  NaS» 

Trisulfures KS3...  NaS» 

Quadrisulfures KS'...  NaS4 

Pentasulfures KSS...  NaS* 

De  toutes  ces  combinaisons,  les  plus  importantes  sont  les  mo- 
nosulfures et  les  pentasulfures.  Les  premiers  sont  fort  employés 
en  médecine;  et  celui  de  sodium  sert  en  outre  aux  chimistes, 
comme  un  réactif  commode,  sûr,  et  facile  à  trouver  dans  un  très- 
grand  état  de  pureté. 

On  le  prépare  en  recevant  dans  une  dissolution  de  soude  \  36ft 
aréométriques  de  Baume,  un  courant  de  gaz  acide  hydro-sulfu- 
rique  jusqu'à  saturation  :  dès  que  ce  point  est  atteint,  la  liqueur 
ne  tarde  pas  à  se  prendre  en  une  masse  cristalline.  C'est  pourquoi 
il  faut  que  le  tube  abducteur  de  l'appareil  ait  un  large  diamètre 
pour  prévenir  l'obstruction  :  ce  même  procédé  appliqué  à  la  po- 
tasse donne  un  hydro-sulfate  de  monosulfure  (  KS,  HS)  :  mais  on 
le  ramène  facilement  à  l'état  de  simple  monosulfure  en  lui  ajou- 
tant une  quantité  de  potasse  égale  à  celle  qu'il  renferme. 

Le  sulfure  de  sodium  cristallise  en  gros  prismes  incolores  et 
transparents  ;  son  goût  est  à  la  fois  caustique  et  sulfureux  ;  sa 
dissolution  a  une  forte  réaction  alcaline  ;  il  renferme  neuf  équiva- 
lents d'eau  de  cristallisation  (  Na  S  +  9  HO  )  • .  Par  l'ensemble  de 
ses  caractères,  le  monosulfure  de  sodium  a  une  grande  analogie 
avec  celui  de  potassium  ;  mais  sous  le  rapport  de  l'application ,  il 
a  une  supériorité  incontestable  sur  ce  dernier,  parce  qu'il  résiste 
plus  longtemps  à  l'action  de  l'air. 

On  prépare  le  pentasulfure  de  potassium  (KS*)  *  en  chauffant 
au  rouge  sombre  un  mélange  de  monosulfure  et  de  soufre  en  excès  ; 
ou  bien  en  fondant  un  mélange  de  carbonate  de  potasse,  de  soufre 
et  de  charbon  :  sans  cette  dernière  substance,  le  pentasulfure  se- 


1. 


Na  =■  287,2=  19,15  }„„        J       J# 

S    =  200  0  =  13  34  1  Sulfure  "e  sodium. .. .  =    32,49 

9H    =  112,5  =  7^50  ï 

90    =  900,0=    60,01  j**" =    e7'51 


1499,7  =  100,00  100,00 

2.  K=    489  =  potassium 32,84 

5S  =  1000  =  soufre 67,16 

1489  100,00 
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rait  accompagné  d'hyposulfite  ou  de  sulfate  de  potasse,  suivant 
que  la  fusion  aurait  eu  lieu  à  une  température  non  supérieure 
à  +  250,  ou  près  du  rouge.  On  peut  aussi  préparer  le  pentasulfure 
de  potassium  par  la  voie  humide,  en  faisant  bouillir  de  la  potasse 
avec  un  excès  de  soufre  ;  mais  dans  ce  cas,  il  se  forme  toujours  de 
l'hyposulfite.  Le  foie  de  soufre  des  pharmaciens  n'est  autre  chose 
qu'un  de  ces  mélanges. 

Le  pentasulfure  de  potassium  est  brun,  déliquescent,  très- 
sol  uble  dans  l'eau  et  dans  l'alcool.  Il  absorbe  l'oxygène  de  l'air  et 
se  transforme  en  hyposulfite,  ce  qui  le  rend  difficile  à  conserver. 
Ce  sulfure  aussi  bien  que  le  monosulfure  de  sodium  sont  employés 
à  la  préparation  des  bains  de  Barèges  artificiels. 

Parmi  les  combinaisons  halogéniquesdu  potassium  et  du  sodium 
il  y  en  a  deux  sur  lesquelles  nous  arrêterons  particulièrement 
notre  attention  :  le  chlorure  de  sodium  (sel  marin),  et  le  cyanure 
de  potassium.  Le  nom  seul  du  premier  de  ces  deux  composés  vous 
dit  son  importance,  l'autre  est  devenu  aujourd'hui  l'objet  d'une 
grande  fabrication  à  cause  de  son  emploi  dans  la  dorure  galva- 
nique. 

Pour  abréger,  je  réunis  dans  un  mérite  tableau  les  propriétés 
physiques  des  deux  chlorures  alcalins,  et  je  passe  ensuite  au  pro- 
cédé d'extraction  de  celui  de  sodium. 


Chlorure  de  sodium  =  Na  Cl  '  Chlorure  de  potassium  r=  KCl  2 

Cristaux  cubiques Cristaux  cubiques  ou  prismes  rectangu- 
laires. 

Densité  =  2,13 Densité  =  1,84. 

Saveur  salée Saveur  salée  et  amère. 

Fusible  à  la  chaleur  rouge Fusible  à  la  chaleur  rouge. 

Soluble  dans  2  \  p.  d'eau  bouillante ,  et  Soluble  dans  1 1  p.  d'eau  bouillante ,  et 

dans  2  \  p.  d'eau  à  +  15» dans  2  ±  p.  d'eau  à  +  19°,  35. 

Il  peut  s'hydrater Toujours  anhydre, 

On  ne  fabrique  pas  le  chlorure  de  sodium,  mais  on  le  tire  des 
sources  intarissables  que  la  nature  nous  a  prodiguées.  Il  y  en  a 
trois  auxquelles  l'homme  puise  de  préférence  :  le  sel  gemme,  les 
sources  salées  et  Veau  de  mer:  Je  tâcherai  de  vous  donner  une 

i .  Na  ==  287,2  =  Sodium 39,32 

Cl  =  443,2  =  Chlore 60,68 

73M"  l~00~00~ 

2.                    K.    =  489,3  =  Potassium ....       52,47 
Cl  =  443,2  =  Chlore 47,53 

932,5  100,00 
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idée  sommaire  des  procédés  les  plus  usités  pour  l'exploitation  de 
chacune  d'elles. 

Lé  sel  gemme  (chlorure  de  sodium  minéral)  forme  ordinaire- 
ment des  amas  au  milieu  des  couches  de  muschelkalk  qui  appar- 
tiennent au  groupe  du  trias.  Il  est  souvent  cristallisé  ou  plutôt  en 
masses  transparentes  ou  d'un  blanc  laiteux,  présentant  un  clivage 
cubique  facile;  d'autres  fois,  il  est  lamellaire,  et  les  lames  s'en- 
trecroisent dans  tous  les  sens  ;  il  est  alors  presque  toujours  légè- 
rement coloré  en  gris  par  une  certaine  quantité  de  bitume  ;  enfin , 
il  se  présente  aussi  à  l'état  fibreux,  blanc  ou  coloré  en  rouge  par 
de  l'oxyde  de  fer,  et  formant  d'ordinaire  des  veines  soit  dans  le 
sel  lamellaire,  soit  dans  les  argiles  salifères  qui  accompagnent  les 
masses  de  sel  gemme.  Quelques  variétés  de  cette  substance  ont  la 
propriété  de  faire  entendre  de  petites  décrépitations  quand  on  les 
dissout  dans  l'eau.  Ce  phénomène  tient  au  déchirement  des  parois 
de  certaines  cavités  où  se  trouve  emprisonné  un  gaz  sous  une 
forte  pression.  Ce  gaz  .varie  dans  sa  composition  :  tantôt  c'est  de 
l'hydrogène  presque  pur,  tantôt  de  l'hydrogène  protocarboné 
mêlé  d'un  peu  d'oxyde  de  carbone  et  d'hydrogène.  Le  phéno- 
mène n'a  lieu  que  lorsque  le  sel  est  dans  l'eau ,  parce  que  les 
parois  des  cavités  s'amincissent  en  vertu  de  l'action  dissolvante 
du  liquide. 

Les  principales  exploitations  du  sel  gemme  sont  celles  de  Cor- 
doue  en  Espagne,  et  de  Vieliczka  en  Pologne  :  ces  dernières  s'éten- 
dent des  environs  de  Cracovie  jusqu'au  pied  septentrional  des 
monts  Crapacks,  et  ont  huit  mille  lieues  carrées  de  surface.  Pour 
vous  donner  une  idée  de  leur  richesse,  je  vous  dirai  que ,  dans  le 
aps  d'un  siècle,  on  en  a  tiré  à  peu  près  six  cents  millions  de  quin- 
taux de  sel. 

Le  sel  gemme  s'exploite  par  deux  procédés  essentiellement  dif- 
férents :  à  l'état  solide,  par  puits  et  galeries,  absolument  comme 
toute  substance  minérale  en  couches  ;  ou  à  l'état  liquide  par  dis- 
solution. Dans  le  premier  cas,  et  seulement  lorsque  le  sel  est  pur, 
on  se  borne  à  l'extraire  et  à  le  pulvériser ,  pour  le  livrer  ainsi  au 
commerce.  Dans  le  second  cas,  on  le  dissout  dans  la  mine  même, 
en  suivant  deux  procédés  distincts. 

Dans  le  pays  de  Salzbourg  et  dans  quelques  localités  de  la 
Souabe ,  on  divise  généralement  l'intérieur  de  la  mine  en  un  cer- 
tain nombre  de  compartiments  ou  chambres  de  dissolution,  dans 
chacune  desquelles  on  fait  arriver  des  eaux  douces  ;  dès  qu'on  les 
juge  saturées,  on  les  retire  d'ordinaire  à  l'aide  d'un  siphon  ;  celui- 
ci,  une  fois  amorcé  ,  peut  avoir  un  jeu  continu,  si  l'on  a  soin  de 
faire  arriver  un  peu  plus  d'eau  douce  que  le  siphon  ne  débite  d'eau 
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salée  :  en  réglant  l'affluence  de  la  première  et  (orifice  d'écoule- 
ment de  la  seconde,  on  est  sûr  d'avoir  la  saturation. 

Dans  la  plus  grande  partie  des  mines  de  la  Souabe,  on  atteint  le 
gîte  salifère  au  moyen  d'un  trou  de  sonde  d'assez  forte  dimension, 
dans  lequel  on  installe  une  pompe  aspirante  à  piston  creux.  Les 
eaux  douces  que  l'on  trouve  sur  les  lieux,  ou  que  l'on  amène  de 
dehors,  pénètrent  dans  l'espace  annulaire  compris  entre  les  pa- 
rois du  trou  de  sonde  et  les  tuyaux  d'ascension  de  la  pompe  ,  et 
se  chargent  peu  à  peu  de  sel  ;  en  vertu  de  l'accroissement  de  leur 
densité,  elles  tombent  au  fur  et  à  mesure  au  fond.  Dans  le  com- 
mencement ,  leur  degré  de  salure  est  très-faible ,  parce  qu'elles 
restent  peu  de  temps  en  contact  avec  le  sel ,  mais  bientôt  il  se 
forme  de  vastes  cavités  qui  deviennent  autant  de  réservoirs  où 
l'eau  séjourne  longtemps  ;  elle  présente  alors  à  l'extrémité  de  la 
pompe,  qui  y  est  plongée  jusqu'au  fond,'  des  couches  liquides  tou- 
jours saturées.  En  effet,  au  bout  de  quelques  mois  que  la  pompe 
joue,  l'eau  qu'elle  extrait  contient  27  £  de  sel. 

Quel  que  soit  le  procédé  qui  sert  à  retirer  de  l'intérieur  de  la 
mine  l'eau  salée  ,  il  faut  toujours  la  concentrer  pour  avoir  le  sel. 
A  cet  effet ,  on  la  chauffe  dans  des  chaudières  ;  mais  comme  la 
masse  d'eau  à  évaporer  est  énorme ,  les  appareils  sont  organisés 
de  telle  sorte  qu'ils  perdent  le  moins  possible  de  chaleur.  Ainsi , 
un  certain  nombre  de  chaudières  sont  chauffées  directement, 
d'autres  le  sont  par  la  vapeur  produite  par  les  premières  ;  en 
outre,  les  fourneaux  sont  disposés  de  manière  à  chauffer  en  même 
temps  des  volumes  considérables  d'air  destiné  à  dessécher  com- 
plètement le  sel  cristallisé. 

Bien  que  les  dissolutions  qui  sortent  de  la  mine  ne  contiennent 
que  très -peu  de  sels  étrangers  au  chlorure  de  sodium ,  cependant 
à  force  de  se  concentrer ,  elles  finissent  par  en  contenir  des  quan- 
tités trop  fortes  pour  rester  en  dissolution  ;  aussi,  à  la  longue,  les 
parois  des  chaudières  de  cristallisation  se  recouvrent-elles  d'un  sul- 
fate double  à  base  de  soude  et  de  chaux,  lequel  sulfate,  une  fois  qu'il 
a  atteint  une  certaine  épaisseur,  entrave  le  passage  de  la  chaleur 
et  oblige  à  suspendre  le  travail  pour  nettoyer  les  chaudières.  A 
mesure  que  les  dissolutions  se  concentrent,  elles  laissent  déposer 
le  sel  gemme  sous  forme  cristalline  ;  pour  l'avoir  moins  impur, 
un  ouvrier  trouble  la  cristallisation  en  promenant  un  râteau  dans 
le  liquide;  en  même  temps,  il  ramène  le  sel  déjà  cristallisé  vers 
les  bords  de  la  chaudière  et  l'entasse  sur  des  petits  plans  inclinés 
où  il  s'égoutte.  Les  eaux  mères  renferment  des  chlorures  de  cal- 
cium et  de  magnésium. 

La  marche  de  l'exploitation  du  sel  gemme  est  facile  à  saisir  et 
i.  23 
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à  retenir  :  le  sel  est-il  pur,  ou  l'enlève  par  blocs  ;  est-il  impur,  on  le 
dissout  sur  les  lieux,  et  à  l'aide  d'un  siphon  ou  d'une  pompe ,  on 
en  retire  la  dissolution  ;  celle-ci,  évaporée,  donne  le  sel  sous  forme 
de  cristaux.  Les  sels  propres  à  l'eau  qui  a  servi  à  la  dissolution  se 
séparent  du  sel  gemme,  les  uns  en  se  déposant  à  l'état  de  sulfate 
double  de  chaux  et  de  soude,  les  autres  en  restant  dans  les  eaux 
mères  à  l'état  de  chlorures  de  calcium  et  de  magnésium. 

Les  sources  salées  proviennent  d'eaux  d'infiltration  qui ,  dans 
leur  course,  ont  rencontré  du  sel  gemme,  ou  qui  ont  traversé  des 
terrains  qui  en  étaient  imprégnés.  On  trouve  d'ordinaire  cette 
sorte  de  sources  dans  les  marnes,  le  grès  bigarré,  le  muschelkalk, 
et  quelquefois  dans  le  lias.  Elles  sont  en  général  inexploitables 
lorsqu'elles  contiennent  moins  de  3  ?  de  sel,  et  il  est  rare  qu'elles 
en  soient  saturées.  Cela  tient  à  ce  que,  avant  de  jaillir ,  elles  tra- 
versent différentes  couches  de  terrains  où  elles  se  mêlent  à  des 
quantités  plus  ou  moins  considérables  d'eau  douce  :  de  cette  ma- 
nière ,  leur  teneur  en  sel  devient  si  faible  que  l'on  est  obligé , 
avant  de  les  chauffer,  de  leur  faire  subir  une  concentration  préli- 
minaire ,  en  les  évaporant  à  l'air  :  cette  première  opération  est 
exécutée  dans  des  appareils  connus  sous  le  nom  de  bâtiments  de 
graduation. 

Ces  appareils  consistent  dans  des  murs  formés  par  des  fagots 
d'épines,  retenus  par  des  châssis  en  bois  et  recouverts  par  des 
hangars.  La  section  de  chaque  mur  présente  un  trapèze  dont  la 
largeur  est  de  3  mètres  environ  en  haut  et  de  i  mètres  en  bas, 
sur  une  hauteur  de  h  3  ;  la  longueur  varie  de  200  à  500  mètres  ; 
chaque  mur  est  aligné  dans  une  direction  perpendiculaire  à  celle 
du  vent  qui  domine  dans  la  localité;  tous  les  murs  forment  un 
bâtiment  reposant  sur  un  terrain  glaise  circonscrit  par  une  en- 
ceinte en  moellons  et  formant  ainsi  un  seul  et  grand  bassin. 

Imaginez  maintenant  qu'à  la  partie  supérieure  du  mur  en  fagots 
il  y  ait  une  rigole  qui  en  occupe  toute  la  longueur,  et  qu'elle  soit 
disposée  de  telle  sorte  que  l'eau  qui  y  sera  portée  par  des  pom- 
pes puisse  se  déverser  par  des  petites  ouvertures,  tantôt  d'un  côté 
tantôt  de  l'autre  des  faces  du  mur  même,  vous  aurez  ainsi  une 
idée  exacte  de  l'appareil.  Il  est  aisé  de  comprendre  que  l'eau  en 
s'égouttant  à  travers  un  système  frappé  par  le  vent,  et  qui  lui  pré- 
sente une  immense  surface,  doit  subir  dans  ce  lent  trajet  une  éva- 
poration  considérable,  si  bien  qu'en  arrivant  à  la  fin  de  sa  course, 
c'est-à-dire  dans  le  bassin,  elle  doit  être  notablement  concentrée  : 
on  concevra  aussi  que  sa  concentration  augmentera  d'autant  plus, 
qu'elle  renouvellera  sa  course  successivement  sur  plusieurs  bâti- 
ments. Ainsi,  pour  donner  un  exemple,  dans  la  saline  deSooden, 
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près  d'Allendorf  (Hesse),  une  eau  qui  contient  4  p.  0/0  de  sel  avant 
de  parcourir  le  premier  bâtiment  de  graduation ,  en  contient  22 
p.  0/0  après  qu'elle  en  a  parcouru  six.  On  estime  que  la  quantité 
d'eau  évaporée  par  an  et  par  mètre  carré  est  de  8  à  1 0  mètres 
cubes  suivant  la  saison. 

Lorsque  l'eau  salée  est  arrivée  par  ce  moyen  à  contenir  de  \  4 
à  22  p.  0/0  de  sel,  on  la  fait  évaporer  sur  le  feu,  et  l'on  suit  la 
même  marche  que  l'on  a  suivie  pour  les  eaux  des  trous  de  sonde. 
Mais  comme  les  eaux  des  sources  salées  sont  beaucoup  moins 
pures,  le  travail  d'opération  comprend  deux  opérations  distinctes; 
le  schlotage  et  le  saiinage.  La  première  a  pour  but  de  séparer 
une  grande  partie  des  sels  étrangers,  la  seconde  d'isoler  le  chlo- 
rure de  sodium  que  l'on  cherche.  L'évaporation  se  fait  d'abord  par 
une  vive  ébullition ,  circonstance  qui  provoque  la  séparation  du 
schlot  (  double  sulfate  de  soude  et  de  chaux  pareil  à  celui  qui  se 
forme  pendant  l'évaporation  du  sel  gemme).  A  mesure  que  ce 
double  sel  se  sépare,  on  le  retire  avec  de  longues  râbles,  et  on  le 
dépose  dans  des  augettes  carrées  en  tôle  percée  où  il  s'égoutte. 
Lorsque  le  chlorure  de  sodium  commence  à  se  déposer,  on  ralen- 
tit la  température  pour  éviter  que  le  sulfate  de  magnésie  ne  cris- 
tallise à  son  tour.  Mais  plus  le  saiinage  avance,  plus  les  eaux  mères 
s'enrichissent  de  sels  étrangers;  le  sel  marin  que  l'on  obtient 
alors  étant  impur,  on  est  obligé  de  commencer  une  nouvelle  opé- 
ration et  de  perdre  les  eaux  mères. 

M.  Berthier  a  donné  une  indication  qui  a  pour  résultat  de  dimi- 
nuer considérablement  la  perte  inhérente  à  ce  procédé.  La  pré- 
sence du  chlorure  de  magnésium  dans  les  eaux  mères  entraîne 
une  grande  perte  de  sel  marin,  parce  qu'il  faut  suspendre  le  sali- 
nage  dès  que  le  chlorure  de  magnésium  lui-même  commence  à 
cristalliser  ;  de  sorte  que  les  eaux  mères  contiennent,  outre  ce  der- 
nier corps  et  le  sulfate  de  magnésie,  une  quantité  assez  notable  du 
sel  que  l'on  cherche.  Mais  si  avant  de  commencer  l'évaporation 
on  introduit  de  la  chaux  dans  les  eaux  qui  sortent  des  bâtiments 
de  graduation ,  elle  prendra  la  place  de  la  magnésie  qui  se  dépo- 
sera ;  et  comme  dans  les  eaux  il  y  a  aussi  du  sulfate  de  soude,  une 
double  décomposition  successive  aura  lieu,  dont  le  résultat  sera  la 
séparation  d'une  forte  quantité  de  sulfate  de  chaux  (gypse)  :  ce 
qui  reste  de  ce  sel  dans  l'eau  se  séparera  pendant  le  schlotage , 
après  s'être  combiné  avec  le  sulfate  de  soude,  toujours  assez  abon- 
dant dans  les  eaux  naturelles  salées. 

L'introduction  de  la  chaux  dans  le  traitement  des  eaux  salées 
améliore  tellement  le  procédé,  que  l'on  peut  ne  pas  avoir  d'eaux 
mères.  L'idée  de  M.  Berthier  a  donc  été  une  idée  féconde. 
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Arrivons  au  troisième  procédé  de  préparation  du  sel  ordinaire , 
comme  il  est  fondé  sur  ï'évaporation  de  l'eau  de  la  mer,  il  sera 
utile  que  nous  ayons  sous  les  yeux  la  composition  de  celle-ci, 
pour  mieux  comprendre  comment  on  peut  utiliser  les  eaux  mères 
qui  accompagnent  le  principal  produit. 

ANALYSE  DE  L*EAU  DE  MER. 

Océan.  Méditerranée. 

Chlorure  de  sodium 25,10 27,22 

—  de  potassium 0,50 0,70 

—  de  magnésium 3,50 6,14 

Sulfate  de  magnésie 5,78 7,02 

—  de  chaux 0,15.......  0,15 

Carbonate  de  magnésie 0,18    0,19 

—  de  chaux 0,02 0,01 

—  dépotasse 0,23 0,21 

lodnres ,  bromures  et  matières  organiques .             ?     ? 

Eau  et  perte 964,54 958,36 

1000,00  1000,00 

On  appelle  marais  salants  les  emplacements  destinés  à  Ï'éva- 
poration de  l'eau  de  la  mer,  pour  en  tirer  les  sels  qu'elle  tient  en 
dissolution.  La  France  en  a  sur  les  côtes  de  l'Océan  et  sur  celles 
de  le  Méditerranée,  c'est-à-dire  à  l'ouest  et  au  midi.  Les  procédés 
que  Ton  pratique  dans  ces  deux  contrées,  quoique  semblables 
dans  le  fond  et  reposant  sur  les  mêmes  principes,  ne  diffèrent 
pas  moins  par  quelques  détails  qui  se  rattachent  à  la  différence 
des  climats. 

Je  commencerai  par  vous  parler  d'un  marais,  salant  de  l'ouest. 
Dans  celui  que  je  vais  vous  décrire,  l'eau  est  introduite  pendant 
que  la  mer  est  haute,  dans  un  premier  réservoir  dont  la  profon- 
deur varie  de  0m  60  à  2m,  et  la  surface  de  800  à  h  ,000  mètres  car- 
rés. Elle  y  dépose  les  matières  qu'elle  tient  en  suspension  en 
même  temps  que  sa  température  s'élève.  De  ce  réservoir  que  l'on 
pourrait  appeler  l'épura teur,  l'eau  est  conduite  par  un  canal  sou- 
terrain dans  un  premier  système  de  bassins  de  0m  25  à  0m  45  de 
profondeur,  dont  la  surface  totale  est  environ  de  400  mètres  carrés. 
Comme  tous  ces  bassins  au  nombre  de  dix  sont  séparés  par  des 
cloisons,  et  ne  communiquent  entre  eux  que  par  des  ouvertures 
étroites  et  alternes  ;  et  comme  la  pente  y  est  extrêmement  douce, 
il  en  résulte  que  l'eau  les  parcourt  avec  lenteur  et  en  décrivant 
des  zigzags.  Toutes  ces  circonstances  contribuent  déjà  à  augmen- 
ter son  évaporation.  Au  surplus  elle  quitte  ce  premier  système  de 
bassins,  et  passe  dans  un  second  en  parcourant  une  rigole  longue 
de  160m.  Ce  second  système  est  disposé  comme  le  premier,  si  ce 
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n'est  qu'au  lieu  de  dix  compartiments  ou  dix  bassins,  il  en  a 
seulement  huit  ;  leur  surface  totale  est  un  peu  moins  étendue  : 
l'eau  le  parcourt  toujours  avec  lenteur  et  en  faisant  une  course 
tortueuse  ;  enfin  elle  passe  dans  un  troisième  système  semblable- 
ment  disposé,  mais  qui  ne  se  compose  que  de  quatre  bassins  dont 
la  surface  totale  est  la  même  que  celle  du  système  précédent.  Ici, 
l'eau  est  déjà  à  son  maximum  de  concentration.  En  effet,  elle  se 
déverse  à  droite  et  à  gauche  par  des  petites  rigoles  dans  une 
série  d'aires  où  le  sel  se  dépose. 

Le  sel  marin  ainsi  préparé  n'est  pas  pur  ;  il  renferme  beaucoup 
de  substances  déliquescentes  dont  on  le  débarrasse  en  grande 
partie  par  un  procédé  aussi  simple  qu'ingénieux  :  on  commence 
par  mettre  le  sel  impur  en  grandes  masses  auxquelles  on  donne 
la  forme  d'un  tronc  de  cône  surmonté  d'une  calotte  sphérique, 
qu'on  recouvre  d'une  couche  de  terre  glaise  soigneusement 
damée  :  celle-ci,  tout  en  mettant  le  sel  à  l'abri  de  l'eau  pluviale, 
l'entretient  dans  un  état  constant  d'humidité  j  circonstance  qui 
permet  aux  sels  déliquescents  de  se  liquéfier  et  de  s'écouler  par 
des  petits  canaux  ménagés  à  la  base  des  masses  coniques.  C'est  un 
véritable  terrage,  analogue  à  celui  que  l'on  pratique  dans  les  raffi- 
neries pour  blanchir  le  sucre  en  pains. 

Le  chlorure  de  sodium  obtenu  de  cette  manière  est  en  petits 
cristaux  toujours  souillés  de  terre  qui  leur  donne  un  aspect  gri- 
sâtre; d'ailleurs,  il  renferme  encore  quelques  impuretés,  ainsi 
qu'on  le  voit  par  l'analyse  suivante. 

ANALYSE  DU  SEL  GRIS  DES  CÔTES  DE  BRETAGNE. 

Chlorure  de  sodium 87,97 

Chlorure  de  magnésium. ...  1 ,58 

Sulfate  de  magnésie 0,50 

Sulfate  de  chaux 1 ,65 

Matières  terreuses 0,80 

Eau  et  perte. 7,50 

100,00 

Pour  le  convertir  en  sel  blanc,  ou  en  sel  presque  pur,  on  suit 
deux  procédés  :  on  le  lave  avec  de  l'eau  déjà  saturée  de  sel,  ou 
bien  on  ajoute  à  sa  dissolution  une  certaine  quantité  de  chaux  ; 
ensuite  on  fait  évaporer  le  mélange  au  feu,  en  suivant  à  peu  près 
la  même  marche  que  pour  l'extraction  du  sel  des  eaux  naturelles 
salées. 

La  disposition  générale  d'un  marais  salant  du  midi  diffère  peu 
de  celle  des  marais  de  l'Ouest.  Dans  les  deux  cas,  l'eau  de  la  mer 
amenée  dans  un  réservoir,  s'y  épure  et  s'évapore  ensuite,  en  par- 
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courant  avec  lenteur  une  série  de  bassins.  Mais  ici  Ton  remarque 
une  première  différence  :  dans  l'Ouest,  l'eau  ne  passe  d'un  système 
de  bassins  dans  un  autre,  que  pour  remplacer  celle  qui  s'est  éva- 
porée :  dans  le  Midi,  au  contraire,  l'eau  ne  change  de  système  de 
bassins  qu'après  être  tombée  dans  un  puits  d'où  la  retire  une  roue 
à  tympan.  L'eau  se  trouve  ainsi  livrée  à  un  mouvement  continuel, 
sa  surface  se  renouvelle  sans  cesse  et  l'évaporation  s'accroît  consi- 
dérablement. Lorsque  l'eau  est  devenue  assez  concentrée  pour 
marquer  22*  à  24°  au  pèse-sel  de  Baume,  on  la  fait  entrer  dans  les 
aires  où  elle  va  déposer  bientôt  des  cristaux  de  sel.  Lorsque  le  dé- 
pôt a  atteint  une  épaisseur  de  0m  45  à  0m  48,  on  l'égoutte  dans  les 
aires  mêmes,  et  puis  on  le  réunit  en  énormes  tas  de  forme  pyrami- 
dale, que  l'on  recouvre  avec  des  roseaux. 

Sous  le  rapport  de  la  récolte,  le  procédé  du  Midi  diffère  essen- 
tiellement de  celui  de  l'Ouest  ;  car,  ici,  on  recueille  le  produit  pres- 
que tous  les  jours,  et  là,  deux  ou  trois  fois  tout  au  plus  chaque 
campagne.  Les  produits  sont  aussi  différents:  tandis  que  dans 
l'Ouest  on  obtient  du  sel  gris  en  petits  cristaux  d'un  ou  deux  mil- 
limètres seulement ,  dans  le  Midi  le  sel  est  en  masses  fortement 
agrégées  et  formées  de  cristaux  très-blancs  et  très- volumineux. 
Au  surplus,  le  sel  préparé  sur  les  côtes  de  l'Océan  est  beaucoup 
moins  pur  que  celui  que  Ton  prépare  sur  les  côtes  de  la  Méditer- 
ranée, et  dont  vous  voyez  ici  la  composition. 

ANALYSE   DU   SEL  MARIN  ORDINAIRE  PRÉPARÉ  DANS  LE  MIDI. 

Chlorure  de  sodium 95, 1 1 

id.      de  magnésium...  0,23 

Sulfate  de  magnésie 1 ,30 

id.    de  chaux 0,91 

Matières  terreuses 0,10 

Eau  et  perte 2,35 

100,00 

Dans  le  nord  de  l'Europe,  pour  extraire  le  sel  de  l'eau  de  la  mer 
on  emploie  un  procédé  tout  particuculier,  qui  consiste  à  concen- 
trer l'eau  par  congélation.  L'eau  salée  jouit  de  la  propriété  de  ne 
se  solidifier  qu'à  une  température  de  beaucoup  inférieure  à  celle 
qui  est  nécessaire  pour  congeler  l'eau  ordinaire.  On  conçoit  donc 
qu'en  exposant  de  l'eau  de  mer  à  un  certain  refroidissement,  elle 
se  partage  en  deux  parties  :  l'une  solide,  qui  sera  de  l'eau  pure  ; 
l'autre  liquide,  qui  sera  de  l'eau  très-chargée  de  sel.  Si  on  enlève 
les  glaçons,  et  si  on  répète  cette  opération  plusieurs  fois,  on  ob- 
tient une  liqueur  très-concentrée  d'où  l'on  pourra  tirer  du  sel  par 
une  simple  évaporation  au  feu.  Mais  le  sel  préparé  par  ce  procédé 
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est  encore  plus  impur  que  celui  de  l'Ouest.  L'analyse  ci-dessous 
vous  en  donnera  la  preuve. 


ANALYSE   DU   SEL  ORDINAIRE  DES  SALINES   D'OUSTKOUT. 

Chlorure  de  sodium 74,84 

îd.      d'aluminium 1,17 

id.      de  calcium 5,21 

id-      de  magnésium .. .  3,58 

Sulfate  de  soude 15,20 

100,00 

A  part  ce  procédé,  qui  n'est  praticable  que  dans  les  contrées 
très-froides,  vous  voyez ,  Messieurs,  que  tous  ceux  suivis  dans 
l'Europe  tempérée  sont  exclusivement  fondés  sur  l'évaporation. 
Tantôt  elle  est  effectuée  par  l'action  de  l'air  (marais  salants)  ; 
tantôt  par  l'action  du  feu  (eaux  salées  des  trous  de  sonde);  enfin 
par  l'action  successive  de  l'un  et  de  l'autre  (eaux  des  sources 
salées). 

Nous  allons  maintenant  nous  occuper  du  parti  que,  depuis  quel- 
ques années,  on  tire  des  eaux  mères  que  Ton  perdait  autrefois. 
Si  l  on  jette  les  yeux  sur  la  composition  de  l'eau  de  mer,  on  voit 
qu'outre  le  chlorure  de  sodium ,  elle  contient  d'autres  matières 
salines  dont  les  bases  et  les  acides  sont  d'un  usage  très-étendu  ;  la 
potasse,  par  exemple,  et  l'acide  sulfurique.  Remarquez  bien  que 
la  France  ne  peut  se  procurer  ces  deux  substances  qu'en  payant 
un  fort  tribut  à  l'étranger  :  or,  tous  les  ans  on  en  jette  à  la  mer  des 
milliards  de  kilogrammes,  puisqu'on  y  jette  les  eaux  mères  des 
marais  salants.  M.  Ballard,  a  fait  voir  comment  ces  eaux  mères  si 
négligées,  pouvaient  contribuer,  par  un  traitement  bien  entendu, 
à  augmenter  la  richesse  du  pays.  Pour  bien  saisir,  au  point  de 
vue  théorique ,  leur  exploitation ,  il  faut  d'abord  connaître  leur 
composition,  ou  mieux  encore  le  rapport  des  quantités  moyennes 
des  sels  qu'elles  renferment.  Vous  les  voyez  inscrites  au  tableau 
suivant. 


Chlorures 

Chlorure  de 

Sulfate  de 

alcalins. 

magnésium. 

magnésie. 

0,95 

Eaoi  mères  des  salines  du  Midi ...        1     

0,43 

Suivons  ensuite  pas  à  pas  les  produits  successifs  de  leur  con- 
centration :  ce  que  nous  allons  dire  se  rapporte  aux  eaux  mères 
des  salines  du  Midi ,  vu  qu'elles  sont  plus  riches  que  celles  de 
l'Ouest. 
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Supposons  qu'une  certaine  quantité  d'eau  mère,  marquant  30°, 
soit  abandonnée  dans  une  aire  à  i'évaporation  spontanée  ;  à  me- 
sure qu'elle  se  concentrera ,  elle  déposera  du  sel  marin  pendant 
le  jour,  et  du  sulfate  de  magnésie  pendant  la  nuit  ;  le  premier 
sera  l'effet  de  I'évaporation,  le  second  du  refroidissement. 

Lorsque  le  liquide  sera  assez  concentré  pour  marquer  34°,  il 
déposera  un  sel  double  de  potasse  et  de  magnésie 

(KO,SO»,MgO,SO*  +  6aq) 

sans  distinction  entre  le  jour  et  la  nuit;  mais  lorsqu'il  marquera 
36°  il  déposera ,  surtout  pendant  la  nuit ,  un  chlorure  double  de 
potassium  et  de  magnésium  (K  Cl,  Mg  Cl).  Enfin,  lorsqu'il  mar- 
quera 40°,  il  ne  contiendra  plus  que  du  chlorure  de  magné- 
sium. 

Ainsi,  de  30°  à  34°  aréométriques,  les  eaux  mères  peuvent  four- 
nir successivement  du  sel  marin  et  du  sulfate  de  magnésie  ;  de  34* 
à  36°  du  sulfate  double  de  potasse  et  de  magnésie  ;  de  36°  à  40° 
un  chlorure  double  de  magnésium  et  de  potassium. 

A  part  le  sel  marin,  qui  est  le  produit  principal,  tous  les  autres, 
fournis  par  les  eaux  mères,  sont  accessoires  à  l'exploitation, 
mais  ils  ne  sont  pas  moins  importants,  à  cause  des  applications 
de  quelques-uns  de  leurs  principes  constituants.  Il  s'agit  donc  de 
bien  saisir  la  série  des  opérations  nécessaires  pour  séparer  ces 
derniers.  Nous  y  trouverons  d'autant  plus  d'intérêt  qu'il  nous  ar- 
rivera souvent  de  constater  la  justesse  des  principes  que  nous  avons 
exposés  en  parlant  des  lois  générales  des  sels. 

D'après  ce  que  nous  avons  dit  relativement  aux  deux  produits 
fournis  alternativement  par  l'eau  mère  entre  30°  et  34°  aréométri- 
ques ,  il  est  aisé  de  voir  qu'en  séparant  celui  de  jour,  obtenu  par 
évaporation ,  de  celui  de  nuit ,  obtenu  par  refroidissement ,  on 
pourrait  avoir,  d'une  part,  le  sel  marin ,  et  d'une  autre  part,  le 
sulfate  de  magnésie  ;  mais  pour  des  raisons  de  convenance  locale, 
et  que  l'on  ne  peut  apprécier  que  sur  les  lieux,  on  laisse  ces  deux 
produits  s'accumuler  sur  place,  de  sorte  que  l'on  finit  par  avoir 
un  mélange.  Il  s'agit  donc  de  traiter  ce  mélange  de  manière  à  sé- 
parer les  deux  sets,  ou  bien  de  manière  à  lui  faire  subir  des  trans- 
formations dont  le  résultat  définitif  serait  la  formation  d'un  troi- 
sième sel  plus  utile  que  les  deux  autres. 

La  séparation  assez  nette  du  sulfate  de  magnésie  deviendrait 
facile  en  dissolvant  le  mélange  dans  de  l'eau  à  +  30°,  et  en  lais- 
sant refroidir  la  dissolution  ;  mais  ce  sel  est  d'une  trop  mince  im- 
portance, et  l'on  peut  faire  mieux.  Au  lieu  de  dissoudre  le  mélange, 
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comme  nous  venons  de  le  dire,  on  le  dissout  dans  de  l'eau  conte- 
nant une  proportion  de  sel  marin  double  de  celle  du  sulfate  de 
magnésie,  qui  se  trouve  dans  le  mélange  même.  A  —  2°,  cette  dis- 
solution laissera  déposer  une  quantité  de  sulfate  de  soude  qui  re- 
présentera les  £  du  sulfate  de  magnésie  qu'elle  renfermait.  Ce  phé- 
nomène se  rattache  à  la  fois  au  principe  du  partage  et  aux  lois  de 
Berthollet.  Par  cela  seul  que  du  chlorure  de  sodium  et  du  sulfate 
de  magnésie  se  trouvent  en  présence  dans  la  même  liqueur,  il  est 
certain  qu'il  doit  y  avoir  également  du  sulfate  de  soude  et  du 
chlorure  de  magnésium  ;  mais  à  —  2° ,  le  premier  de  ces  deux  sels 
se  sépare,  attendu  qu'à  cette  température  il  ne  peut  pas  rester  dis- 
sous ;  la  portion  qui  se  dépose  en  détermine  nécessairement  une 
nouvelle  formation ,  puisque  l'équilibre  primitif  des  4  sels  étant 
détruit,  il  s'en  forme  un  nouveau  entre  des  proportions  différentes, 
mais  comme  la  température  ne  change  pas,  le  nouveau  sulfate  de 
soude  se  séparera  à  son  tour,  et  ainsi  de  suite ,  jusqu'à  la  ren- 
contre d'un  équilibre  qui  sera  stable  dans  les  circonstances  de  l'ex- 
périence. 

Je  dois  maintenant  vous  expliquer  pourquoi  l'on  fait  intervenir 
un  excès  de  sel  marin.  Ceci  se  rattache  encore  à  un  principe  que 
je  vous  ai  développé  dans  l'histoire  générale  des  sels  :  Je  vous  ai 
dit,  à  cette  occasion,  qu'une  liqueur  saline  ne  pouvait  être  un  bon 
dissolvant  que  pour  un  sel  n'ayant  rien  de  commun  avec  celui 
qu'elle  renfermait.  Or,  si  l'on  prend  deux  à  deux  les  4  sels  dont 
nous  parlons,  on  leur  trouve  toujours  un  principe  de  la  même  na- 
ture. En  effet  : 

Na     Cl     )  Mg     Cl 
NaO,S08  |  MgO,SO* 

En  faisant  donc  intervenir  un  excès  de  chlorure  de  sodium ,  on 
doit  diminuer  la  solubilité  de  tous  les  sels  qui  ont  un  principe  com- 
mun avec  lui  ;  le  chlorure  de  magnésium  et  le  sulfate  de  soude 
sont  dans  ce  cas,  mais  le  premier  de  ces  deux  corps,  ayant  une 
solubilité  initiale  beaucoup  plus  grande  que  celle  de  tous  les 
autres,  continue  à  rester  dissous,  tandis  que  le  second  se  dépose. 

Le  sulfate  de  soude  est  employé  à  la  fabrication  de  la  soude 
et  à  celle  du  verre  ;  il  contribue  ainsi  à  diminuer  la  consommation  de 
l'acide  sulfurique,  et  par  conséquent  celle  du  soufre,  substance 
que  nous  achetons  à  l'étranger. 

Voyons  maintenant  de  quelle  manière  on  peut  utiliser  le  deuxième 
produit  accessoire,  c'est-à-dire  le  sulfate  double  de  magnésie  et 
de  potasse.  Les  Anglais  font  des  achats  considérables  de  ce  double 
i.  23. 
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sel.  Il  est  probable  qu'ils  s'en  servent  pour  préparer  à  la  fois  du 
carbonate  de  magnésie  et  du  sulfate  de  potasse;  le  premier  em- 
ployé dans  la  pharmacie,  le  second  dans  la  fabrication  du  verre 
fin.  Quoi  qu'il  en  soit,  le  sel  double  dont  nous  parlons  peut  être 
exporté  tel  qu'il  est.  D'un  autre  côté,  son  dédoublement  n'é- 
tant pas  facile  à  effectuer  en  grand,  on  peut  l'appliquer,  comme 
il  sort  des  marais  salants ,  soit  à  la  fabrication  de  l'alun ,  soit  à 
celle  du  carbonate  de  potasse,  matières  qui  ont  une  grande  valeur 
commerciale,  et  dont  nous  parlerons  ailleurs. 

Le  dédoublement  du  chlorure  de  magnésium  et  de  potassium 
est  très-facile  ;  il  suffit  d'exposer  ce  double  chlorure  (tiré  des  eaux 
mères  à  34°  ou  40°  aréométriques)  à  l'action  de  l'air  un  peu  hu- 
mide ;  le  chlorure  de  magnésium  tombe  en  déliquescence,  et  se 
sépare  ainsi  de  celui  du  potassium.  Ce  dernier  n'a  pas  une  grande 
valeur  par  lui-même,  mais  en  le  mêlant  à  du  sulfate  de  magnésie, 
on  peut ,  par  des  évaporations  et  des  refroidissements  bien  mé- 
nagés ,  le  convertir  en  sulfate  de  potasse ,  sel  d'un  emploi  plus 
étendu. 

D'après  tout  ce  que  nous  veuoas»  de  dire ,  vous  voyez  que  le 
but  qu'on  se  propose  d'atteindre,  par  le  traitement,  des  eaux 
mères ,  est  la  production  d'une  grande  quantité  de  sulfates  alca- 
lins. On  y  parvient  en  faisant  l'application  des  principes  que  je 
vais  vous  rappeler  :  <°  deux  sels  qui,  dissous  dans  le  même  liquide, 
n'engendrent  aucun  sel  insoluble ,  se  décomposent  néanmoins  de 
manière  à  donner  naissance  à  4  sels  ;  2°  la  décomposition  de  deux 
sels  solubles  peut  être  plus  ou  moins  grande,  suivant  la  solubilité 
de  l'un  des  deux  nouveaux  sels;  3°  une  dissolution  saline  sera 
toujours  un  mauvais  véhicule  d'un  sel  qui  aura  un  principe  com- 
mun avec  celui  qu'elle  contient  déjà. 

Pour  vous  édifier  sur  l'importance  pratique  de  ces  principes , 
permettez-moi  de  vous  donner  quelques  chiffres  que  j'emprunte  à 
des  calculs  faits  par  M.  Ballard. 

D'après  la  théorie,  200  hectares  de  marais  salants  devraient  pro- 
duire 2,500,000  kilog.  de  sulfate  de  soude;  mais  vu  l'imperfection 
des  moyens,  on  n'en  obtient  que  600,000  kilog.  En  admettant  que 
ces  moyens  ne  s'améliorent  pas,  il  suffira  d'affecter  à  cette  exploi- 
tation 20,000  hectares  de  marais  salants,  pour  obtenir  tous  les 
ans  60,000,000  de  kilog.  de  sulfate  de  soude,  quantité  nécessaire 
pour  fabriquer  toute  la  soude  dont  la  France  a  besoin.  Mais 
qu'est-ce,  pour  la  France ,  que  20,000  hectares  de  superficie 
inculte  ?  Au  surplus ,  cette  superficie  donnerait ,  en  outre , 
20,000,000  de  kilog.  de  sulfate  de  potasse;  c'est-à-dire  quatre 
fois  plus  de  matière  première  qu'il  n'en  faut  pour  fabriquer  toute 
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la  potasse  que  l'industrie  française  consomme  annuellement  et 
qu'elle  tire  à  grands  frais  d'Allemagne,  de  Russie  et  d'Amérique. 

Cette  nouvelle  exploitation  ,  qui  commence  déjà  à  se  réaliser, 
promet  un  triple  résultat  : 

4°  Elle  fera  nécessairement  baisser  le  prix  des  potasses  et  des 
soudes  du  commerce,  qui  sont  la  base  de  plusieurs  industries 
importantes  ; 

2°  La  France  exportera  de  la  potasse  au  ljeu  d'en  importer  ; 

3°  Elle  n'achètera  plus  que  8  à  \  0  millions  de  kilog.  de  soufre, 
au  lieu  de  25  à  26,  car  elle  ne  fabriquera  plus  toute  cette  portion 
d'acide  sujfurique  qui  lui  sert  aujourd'hui  pour  faire  des  sulfates 
alcalins. 

Vous  voyez,  Messieurs,  pourquoi  je  vous  ai  si  longuement  parlé 
de  l'exploitation  du  sel  marin  ;  il  ne  vous  est  pas  permis  d'igno- 
rer les  faits  principaux  qui  se  rattachent  à  la  production  d'une 
matière  que  vous  maniez  à  chaque  instant,  et  dont  les  applications 
sont  aussi  variées  qu'importantes.  Le  sel  marin  est  employé  dans 
l'économie  domestique ,  pour  l'assaisonnement  et  la  conservation 
des  comestibles  ;  il  joue  un  rôle  dans  l'économie  vivante  des  ani- 
maux; il  n'y  a  pas  d'organe  qui  en  soit  dépourvu. 

Sous  le  point  de  vue  industriel,  il  n'offre  pas  moins  d'intérêt  :  il 
sert  à  préparer  l'acide  chlorhydrique,  le  chlore,  le  sel  ammoniac, 
le  sulfate  et  le  carbonate  de  soude ,  le  savon ,  le  verre  ;  il  est  la 
matière  première  d'où  Ton  tire  tous  les  produits  du  sodium.  L'agri- 
culture enfin  retire  des  avantages  incontestables  de  l'emploi  du 
sel  dans  le  régime  des  bestiaux. 

Voilà  assez  de  motifs  pour  justifier  le  temps  que  nous  avons 
consacré  à  cette  substance. 
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Sommaire.  —  Préparation ,  propriétés  et  usages  du  cyanure  de  potassium  et  des  sul- 
fates alcalins.  —  Préparation  des  carbonates  alcalins  par  la  décomposition  des 
sulfates.  —  Sonde  artificielle.  —  Alcalimétrie.  —  Azotates  alcalins  naturels  et 
artificiels.  —  Théorie  de  la  nitrification.  —  Essai  des  salpêtres.  —  Aperçu  sur  la 
nature  et  la  préparation  de  la  poudre  de  guerre ,  de  chasse  et  de  mine.  —  Chlo- 
rate de  potasse  et  hypochlorites  alcalins.  —  Phosphate  de  soude.  —  Borax.  —  Sili- 
cates alcalins.  —  Hyposulfite  de  soude. 

Messieurs, 

Depuis  quelques  années  seulement,  le  cyanure  de  potassium 
n'est  plus  du  nombre  de  ces  produits  que  Ton  ne  trouvait  que 
dans  les  collections  ;  aujourd'hui,  il  est  l'objet  d'une  grande  fabri- 
cation, surtout  en  Angleterre. 

Pour  l'obtenir  très-pur,  on  décompose  à  la  chaleur  rouge,  dans 
une  cornue,  ce  que  Ton  appelle  communément  le  prussiate  de 
potasse,  et  que  nous  considérons  pour  le  moment  comme  un  cya- 
nure double  de  potassium  et  de  fer  [  (K  Cy  )*,  Fe  Cy  ].  Le  cyanure 
de  fer  se  décompose  seul,  et  il  se  transforme  en  un  composé  inso- 
luble de  fer  et  de  carbone  ;  celui  de  potassium  reste  disséminé 
dans  la  masse,  ou  bien  il  se  réunit  au  fond  de  la  cornue.  Dans 
tous  les  cas,  on  traite  le  résidu  par  l'eau,  et  l'on  évapore  la  disso- 
lution jusqu'à  siccité. 

Le  cyanure  de  potassium  est  composé  d'un  équivalent  de  potas- 
sium et  d'un  équivalent  de  cyanogène  : 

1  Éq.  potassium  =  489,3  =    60,09    =  K    60,19  I 

1  Éq.  aiote....  =  175,0  =    21,49)       r    ,q      }KCy 

2  Éq.  Carbone..  =  150,0  =    18,42  f         y    "'     \ 

814,3  =  100,00  100,00 

Il  cristallise  en  cube  ou  sous  des  formes  dérivant  du  cube  ;  il  est 
isomorphe  avec  le  chlorure  de  potassium.  Abandonné  à  l'air,  il 
répand  une  légère  odeur  d'amandes  amères  due  à  la  décomposi- 
tion lente  que  l'humidité  et  l'acide  carbonique  de  l'air  lui  font 
éprouver.  Il  est  fusible  et  indécomposable  à  la  chaleur  rouge  ;  il 
est  très-soluble  dans  l'eau  et  point  dans  l'alcool  :  sa  dissolution  a 
une  réaction  fortement  alcaline  ;  elle  ne  peut  pas  être  conservée 
longtemps  à  l'air,  car  elle  commence  par  dégager  de  l'acide  cyan- 
hydrique,  et  finit  par  ne  plus  contenir  que  du  carbonate  de  po- 
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tasse.Voici  comment  on  explique  cette  réaction  :  l'eau  fournit  ses 
éléments,  l'hydrogène  se  combine  avec  le  cyanogène  (acide  cyanhy- 
drique),  l'oxygène  avec  le  potassium  (potasse)  :  ces  deux  derniers 
éléments  réunis  absorbent  l'acide  carbonique  de  l'air. 

KCy  +  HO  +  CO*  =  Cy  H  +  KO,  CO* 

Cyanure       Eau.        Acide      Acide  hy-      Carbonate 
de  po-  carbo-       drocya-        de  potasse, 

tassium.  nique.        nique. 

Les  mêmes  réactions  doivent  se  passer  lorsque  le  cyanure  de 
potassium  est  abandonné  à  l'air  sans  être  dissous  :  alors  il  tombe 
en  déliquescence,  et  de  ce  moment  il  n'est  plus  que  du  carbonate 
de  potasse.  Si  l'on  fait  bouillir  la  dissolution,  les  réactions  sont 
tout  autres,  car  au  lieu  d'une  molécule  d'eau,  il  y  en  a  quatre  qui 
y  prennent  part  :  le  résultat  est  alors  du  for mia te  de  potasse  et 
de  V ammoniaque. 

KCy  +  4HO=AzH*  +  KO,C*HO» 

Cyanure        Eau.  Ammo-  Formiatede 

de  potassium.  niaque.  potasse. 

Nous  avons  déjà  vu  que  l'acide  cyanhydrique  subit  une  trans- 
formation du  même  genre  :  il  devient  formiate  d'ammoniaque. 

Le  cyanure  de  potassium,  soumis  à  une  action  oxydante,  se 
transforme  en  cyanate  de  potasse.  Si,  après  l'avoir  fondu,  on  y 
projette  de  l'oxyde  de  plomb,  celui-ci  se  réduit,  et  son  oxygène  se 
Gxe  sur  le  cyanure. 

K  Cy  +  2  Pb  0  =  KO,  Cy  0  +  2  Pb 

Cyanure  Oxyde  Cyanate  de  Plomb, 

de  potassium,     de  plomb.  potasse. 

La  faculté  éminemment  réductive  du  cyanure  de  potassium,  fait 
de  ce  corps  un  puissant  moyen  d'analyse,  et  son  application  à  la 
dorure  galvanique  tient  à  la  facilité  avec  laquelle  il  dissout  les 
oxydes  et  les  cyanures  métalliques.  Quoique  très- dé  lé  1ère,  il  est 
employé  en  médecine. 

Tout  ce  que  nous  avons  dit  jusqu'à  présent  se  rapportant  au 
cyanure  de  potassium  chimiquement  pur,  et  préparé  par  un  pro- 
cédé peu  économique ,  nous  devons  maintenant  jeter  un  coup 
d'œil  sur  sa  fabrication  en  grand.  Il  ne  s'agit  plus  que  de  cyanure 
de  potassium  ordinaire,  tel  que  celui  qui  sert  dans  les  arts. 

Il  y  a  longtemps  que  M.  Deffosses  observa  que  l'air  en  passant 
sur  un  mélange  très-chaud  de  charbon  et  de  potasse,  déterminait 
la  formation  de  cyanure  de  potassium.  Cette  observation  a  servi  de 
point  de  départ  à  MM.  Possoz  et  Boissière  pour  fabriquer  méthodi- 
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quement  de  grandes  quantités  de  ce  cyanure,  tout  en  se  passant 
de  matières  animales. Voici  en  peu  de  mots  leur  procédé  tel  qu'ils 
le  pratiquent  sur  une  grande  échelle  à  Newcastle  :  Ils  chauffent  à 
une  haute  température,  dans  des  cylindres  verticaux  en  briques 
réfractaires,  du  charbon  de  bois  imprégné  de  carbonate  de  potasse. 
Une  pompe  aspirante  détermine  à  travers  de  petits  orifices  ména- 
gés de  distance  en  distance  le  long  de  cylindres,  un  courant  d'air 
chaud  :  cet  air  est  presque  dépourvu  d'oxygène,  parce  que  avant 
de  pénétrer  dans  les  cylindres ,  on  l'a  contraint  à  traverser  une 
longue  colonne  de  coke  incandescent  ;  aussi  n'est-il  formé  que 
d'oxyde  de  carbone  et  d'azote.  Après  avoir  exposé  pendant  dix 
heures  à  l'action  de  l'azote  le  charbon  potassé,  il  suffit  de  le 
traiter  par  l'eau  pour  qu'il  lui  abandonne  une  forte  quantité  de  cya- 
nure de  potassium ,  mêlé  toutefois  à  beaucoup  de  carbonate  de 
potasse.  Tout  le  cyanure  que  l'on  prépare  par  ce  procédé  est  em- 
ployé immédiatement  et  sur  les  lieux  à  la  préparation  du  prussiate 
de  potasse  (cyanure  double  de  fer  et  de  potassium). 

Si  jamais  ce  procédé  était  un  jour  adopté  en  France  (ce  qui  pa- 
raît difficile  à  cause  du  haut  prix  du  combustible),  l'agriculture  en 
tirerait  de  grands  avantages;  en  effet,  on  économiserait  à  son  pro- 
fit les  3,000,000  de  kilogrammes  de  matière  animale  que  l'on  em- 
ploie actuellement  à  la  fabrication  du  prussiate  de  potasse. 

Presque  tous  les  sels  alcalins  contenant  des  acides  minéraux 
ont  une  telle  importance,  que  nous  ne  pouvons  pas  nous  dispenser 
de  les  examiner  avec  soin.  Commençons  par  les  sulfates. 

Vous  n'avez  pas  oublié  que  pour  préparer  l'acide  chlorhydrique 
on  fait  agir  l'acide  sulfurique  sur  le  sel  marin  contenu  dans  des 
cylindres  métalliques  que  l'on  chauffe.  La  masse  blanche  spon- 
gieuse qui  reste  dans  les  cylindres  est  du  sulfate de soude  anhydre. 
Si  on  le  dissout  dans  l'eau  et  qu'on  le  fasse  cristalliser,  on  obtient 
de  grands  prismes  à  quatre  pans  terminés  par  des  sommets 
dièdres.  La  formule  qu'exprime  la  composition  de  ce  sel  est  la  sui- 
vante :NaO,SO5  +  40aq.  ». 

L'aspect  du  sulfate  de  soude  cristallisé  est  magnifique  :  aussi 
l'appelait-on  autrefois,  sel  admirable  de  Glauber.  Ce  corps  mé- 
rite une  mention  dans  l'histoire  de  la  science.  Jusqu'à  Glauber,  on 

14,26  . 
4,97  1 
14  91  »  Sulfate  de  soude  anhydre..    44,08 
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n'avait  connu  pour  ainsi  dire  que  des  sels  naturels  :  c'est  lui  qui 
le  premier  a  démontré  l'existence  de  produits  salins  artificiels.  En 
faisant  connaître  son  sel  admirable  et  son  sel  secret  (sulfate 
d'ammoniaque),  il  fit  croire  à  la  possibilité  d'en  produire  un  grand 
nombre  par  les  procédés  de  la  chimie. 

Le  sulfate  de  soude  exposé  à  l'air  s'effleurit,  parce  qu'il  se 
déshydrate  :  chauffé,  il  fond  dans  son  eau  de  cristallisation,  et  en- 
suite il  subit  la  fusion  ignée.  Il  est  insoluble  dans  l'alcool ,  et  so- 
luble  dans  l'eau.  Le  trait  le  plus  saillant  de  l'histoire  de  ce  sel  se 
rattache  à  sa  solubilité.  En  effet,  tandis  que  400  parties  d'eau  à 
+  32° 7  en  dissolvent  50,65  considéré  anhydre,  elles  n'en  dis- 
solvent que  42,65  à  +  4  03°  :  si  bien  qu'à  partir  de  0°  jusqu'à  en- 
viron +  33°  la  solubilité  croît  avec  la  température,  ensuite  elle 
décroît,  bien  que  la  température  continue  à  augmenter.  Il  est  pos- 
sible que  le  sel  qui  se  dissout  régulièrement  de  0°  à  +  33°  ne  soit 
pas  de  la  même  nature  que  celui  qui  se  dissout  ultérieurement; 
car  tout  le  sulfate  de  soude  qu'une  dissolution  précipite  entre 
+  33°  et  +  *  00°  est  anhydre,  tandis  que  celui  qui  cristallise  entre 
+  33°  et  0°  est  hydraté.  On  a  même  trouvé  que  le  degré  d'hydra- 
tation varie;  tantôt  il  est  de  8  équivalents  d'eau,  tantôt  de  40,  sui- 
vant certaines  circonstances  que  M.  Lœwel  a  étudiées  avec  soin  '. 
En  admettant  que  le  sulfate  de  soude  hydraté  ne  puisse  pas  exister 
à  une  température  supérieure  à  -f-  33°,  et  que  la  solubilité  du  sel 
anhydre  soit  plus  grande  à  froid  qu'à  chaud,  on  se  rend  compte 
du  rebroussement  que  l'on  observe  c'ans  la  courbe  de  solubilité. 
Il  reste  toujours  à  expliquer  pourquoi  ce  sel  anhydre  jouit  de  la 
propriété  d'être  plus  soluble  à  froid  qu'à  chaud. 

Le  sulfate  de  soude  présente  un  cas  de  l'inertie  des  molécules, 
dont  l'eau  nous  a  donné  ailleurs  un  exemple  si  remarquable  ;  si 
l'on  verse  une  légère  couche  d'huile  ou  d'essence  de  térébentine 
sur  une  dissolution  bouillante  et  saturée  de  sulfate  de  soude,  et 
qu'on  laisse  refroidir  peu  à  peu  et  tranquillement  la  liqueur,  on 
verra  qu'elle  n'abandonne  pas  de  cristaux  ;  mais  si  l'on  fait  des- 
cendre une  pointe  de  verre  à  travers  la  couche  d'huile  jusqu'au 
contact  de  la  dissolution  saline,  la  cristallisation  commence 
aussitôt. 

Le  phénomène  devient  encore  plus  frappant  lorsqu'on  introduit 
la  dissolution  de  sulfate  de  soude  dans  un  tube  en  verre  que  l'on 
ferme  ensuite  à  la  lampe,  après  en  avoir  chassé  l'air  en  faisant 
bouillir  le  liquide. 

On  remarque  alors  qu'il  ne  se  forme  point  de  cristaux  dans  la 

1.  Observations  sur  la  saturation  des  dissolution»  salines.  Annales  de  Chimie  et 
de  Physique,  3«  série,  tome  29,  page  62. 
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dissolution,  même  en  la  refroidissant  à  0°  :  cependant  dans  ce  cas 
elle  renferme  dix  fois  plus  de  sel  qu'elle  ne  peut  en  contenir  par  son 
pouvoir  dissolvant  normal.  On  peut  agiter  le  tube,  on  peut  le  re- 
tourner de  toutes  les  manières  sans  que  la  cristallisation  se  mani- 
feste ;  mais  si  l'on  brise  brusquement  la  pointe  effilée,  le  sel  cris- 
tallise à  l'instant  même. 

M.  Groskynski  a  donné  la  théorie  de  ce  dernier  phénomène  ;  il 
prétend  que  lorsque  la  surface  terminale  de  la  dissolution  est  frap- 
pée par  de,  l'air  pouvant  se  charger  de  vapeur,  la  première  couche 
liquide  supérieure  cristallise  en  perdant  de  l'eau,  de  sorte  qu'il  se 
forme  autant  de  petits  cristaux  qu'il  y  a  de  points  touchés  par 
l'air  ;  et  chaque  cristal  devient  un  centre  d'attraction,  à  partir 
duquel  le  liquide  cristallise  de  proche  en  proche  jusqu'au  bas  du 
tube. 

Ce  qui  paraît  appuyer  cette  théorie,  c'est  que  si  l'on  place  sous 
une  éprouvette  plongeant  par  son  extrémité  ouverte  dans  un  verre 
rempli  d'eau ,  un  tube  fermé  à  un  bout,  contenant  la  dissolution 
chaude  de  sulfate  de  soude,  aucune  cristallisation  n'aura  lieu,  tan- 
dis que  si  l'on  retire  le  tube  de  Téprouvette,  la  cristallisation  com- 
mence aussitôt1. 

Le  sulfate  de  soude  peut  se  combiner  avec  un  second  équivalent 
d'acide  sulfurique ,  et  former  un  bisulfate  qui  devient  hydraté  en 
cristallisant  dans  l'eau.  Sa  composition  est  représentée  par  la 
formule  : 

NaO,SO*,HOSO*  +  2aq.  *. 

Chauffé  convenablement,  il  perd  d'abord  l'eau  d'hydratation ,  en- 
suite celle  de  constitution  ;  en  cet  état  il  peut  servir  dans  les 
laboratoires  pour  préparer  l'acide  sulfurique  anhydre,  et  c'est 
en  vue  de  cette  application  que  je  vous  en  ai  parlé. 

1 .  Ce  fait  et  bien  d'autres  relatifs  à  la  cristallisation  du  sulfate  de  soude ,  et  qui 
ont  été  annoncés  récemment  comme  des  faits  nouveaux ,  avaient  déjà  été  observés 
par  M.  Selmi  de  Turin.  (Voir  les  années  1849  et  1850  des  Annali  di  Fisica  chimie  a 
et  scienze  a f fini  di  Torino.) 

2.  Na  =    287,0  =    16,63\ 

0    =     100,0  =      5,80  \an.A         A        ,    A  s.  ,0 

30    =    300  0=    i7  40  (Sulfate  de  soude  anhydre..    51,43 

s  =  200,0  =   11,'eo/ 
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L'emploi  le  plus  important  du  sulfate  de  soude  ordinaire  est 
celui  qui  a  pour  résultat  la  production  du  carbonate  de  soude  ; 
comme  les  moyens  qui  servent  à  le  transformer  sont  les  mêmes 
que  Ton  applique  au  sulfate  de  potasse  ,  lorsqu'on  veut  préparer 
en  grand  du  carbonate  de  cette  base ,  je  vais  vous  dire  quelques 
mots  de  ce  dernier  sulfate. 

Quand  l'Amérique  ne  nous  fournissait  pas  encore  de  l'azotate 
de  soude  à  bon  marché,  nous  ne  préparions  l'acide  azotique  qu'au 
moyen  de  l'azotate  de  potasse.  Ce  qui  restait  dans  les  cornues 
était  du  bisulfate  de  potasse  que  l'on  pouvait  amener  à  l'état 
neutre  ou  de  simple  sulfate ,  au  moyen  d'une  proportion  conve- 
nable de  potasse.  Aujourd'hui,  si  le  sulfate  de  cette  base  n'est  pas 
tiré  de  l'eau  de  la  mer  et  des  cendres  des  wareck,  il  est  obtenu  di- 
rectement par  la  réunion  immédiate  de  l'alcali  et  de  l'acide ,  ou 
bien  indirectement  comme  produit  secondaire  d'autres  prépara- 
tions. C'est  pourquoi  son  prix  est  beaucoup  plus  élevé  que  celui 
du  sulfate  de  soude. 

Le  sulfate  de  potasse  est  toujours  anhydre  :  il  se  compose  d'un 
équivalent  d'acide  et  d'un  équivalent  de  base  KO,  SO5  •,  cris- 
tallisé en  prismes  à  6  faces,  terminés  par  des  pyramides  hexa- 
èdres :  ces  cristaux  sont  incolores ,  transparents,  et  leur  saveur 
est  amère.  Ce  sel  fond  à  une  température  élevée  sans  se  décom- 
poser. Il  est  insoluble  dans  l'alcool.  Sa  solubilité  dans  l'eau  ne 
présente  rien  d'anormal.  \  Ou  parties  d'eau  à  +  12°, 7  en  dissolvent 
<Ô«r,5,  et  à  +  1<M°,5  elles  en  dissolvent  26«r,3.  Ainsi  que  le  sul- 
fate de  soude,  il  peut  se  transformer  en  bisulfate  ;  on  n'a  qu'à 
le  chauffer  avec  la  moitié  de  son  poids  d'acide  sulfurique  normal  ; 
dès  que  les  fumées  sulfuriques  cessent,  on  laisse  refroidir,  puis 
on  traite  le  résidu  par  de  l'eau.  Ce  liquide  évaporé  fournil  des 
prismes  incolores  de  bisulfate  de  potasse  (KO,  SO*,  HO,  SO5)  *. 

1.  K=    489=    44,92)_A 

0=    100==      9>18)Potasse =    54,10 

30  =    300  =    27,54)  A   ._        ..    . 
S  =    200  =    18  36  }  Acide  wuranqne =    45,90 

1089        100,00  40,000 

2.  K  =    489,3  =    30,77  » 

0  =     100,0  =       5,87 |  0  ..  ,    .        A  auAa 

30=    300,0=    17,63    Sulfate  de  potasse 65,02 

S  =    200,0  =     10,75  » 

H  =      12,5  =      0,73s 

0=    100,0=      5,87  i4tJ       ..  .  ,iM 

30=    300  0=    |7  53 /Acide  snlftinqae  normal...    J4,98 

S  =  200,0  =  10,75  ) 

1701,8  =  100,00  100,00 
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Ce  sel  est  très-utile  dans  les  analyses  minérales,  car  ne  se  décom- 
posant qu'à  une  température  de  +  600°,  il  peut  servir  à  attaquer 
de  certains  minéraux  qui  échapperaient  à  l'action  de  l'acide  sul- 
furique  ;  dans  les  analyses,  il  joue  le  rôle  d'acide  sulfurique  dont 
le  point  d'ébullition  serait  excessivement  élevé. 

Tous  les  traités  de  chimie,  même  les  plus  récents,  disent  que  le 
sulfate  de  potasse  est  décomposé  par  l'alcool  et  ramené  à  l'état  de 
sulfate  neutre  ;  l'alcool  lui  enlève,  il  est  vrai,  de  l'acide  sulfu- 
rique ,  mais  il  s'en  faut  que  ce  soit  justement  la  moitié  '. 

Je  résume  dans  le  tableau  suivant  les  propriétés  des  deux  sul- 
fates alcalins  neutres,  et  je  passe  de  suite  au  traitement  qui  doit 
les  transformer  en  carbonates. 

Sulfate  de  soude  (NaO,S(>3  -j-  10  Kq).  Sulfate  de  potasse  (KO,  SO3). 

Prismes  à  quatre  pans  terminés  par  des  Prismes  à  six  faces  terminés  par  des  py- 

sommets  dièdres ramides  hexaèdres. 

Quelquefois  hydraté  par  8 ,  ordinaire- 
ment par  10  équivalents  d'eau Toujours  anhydre. 

Saveur  amère Saveur  am ère. 

Anomalie  dans  sa  courbe  de  solubilité,  Courbe  de  solubilité  régulière ,   et  qui 

le  maximum  est  à  +  33° croit  avec  la  température. 

Insoluble  dans  l'alcool Insoluble  dans  l'alcool. 

Neutre  aux  réactifs  colorés Neutre  aux  réactifs  colorés. 

Fusible  et  indécomposable  par  la  chaleur.  Fu  sible  et  indécomposable  par  la  chaleur. 

Donne  nn  bisulfate  hydraté. Donne  un  bisulfate  anhydre. 

Je  ne  vous  dirai  pas  dans  quelles  conjonctures  on  découvrit  le 
procédé  industriel  pour  transformer  les  sulfates  alcalins  en  car- 
bonates ;  il  vous  suffira  de  savoir  que ,  depuis  cinquante  ans ,  le 
procédé  que  je  vais  décrire,  et  qui  fut  proposé  par  Leblanc ,  est 
resté  intact  au  milieu  de  toutes  les  modifications,  de  toutes  les 
révolutions  que  les  progrès  des  sciences  ont  fait  subir  aux  autres 
arts  chimiques. 

D'après  les   indications  de  Leblanc,  on  fait  un  mélange  de 


1 .  Un  gramme  de  bisulfate  de  potasse  pulvérisé,  et  dont  la  composition  m'était  con- 
nue, a  été  laissé  en  contact  avec  100  grammes  d'alcool  à  90  centésimaux  pendant  18 
heures.  On  a  agité  et  chauffé  le  mélange  plusieurs  fois,  enfin  on  Ta  fait  bouillir  pen- 
dant quelques  minutes,  puis  on  l'a  jeté  sur  un  filtre  ;  on  l'a  lavé  avec  de  l'alcool  jus- 
qu'à ce  que  la  liqueur  de  lavage  n'eût  plus  de  réaction  acide.  On  a  analysé  le  résidu 
qui  aurait  dû  être  du  sulfate  neutre  de  potasse;  mais  on  a  trouvé  qu'il  contenait  un 
excès  d'acide  sulfurique  correspondant  à  £  d'équivalent.  D'ailleurs  sa  dissolution 
était  loin  d'être  neutre.  On  voit  donc  que  l'alcool  n'avait  enlevé  que  les  \  de  l'acide. 
Gela  paraîtra  très-naturel  aux  chimistes  qui  savent  que  l'on  ne  peut  ramener  com- 
plètement les  bisulfates  alcalins  à  l'état  de  sulfates  neutres  an  moyen  d'une  forte 
chaleur,  qu'en  faisant  intervenir  le  carbonate  d'ammoniaque. 
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(000  parties  de  sulfate  de  soude  sec  grossièrement  concasse; 
lOiO  parties  de  carbonate  de  chaux  en  poudre; 
530  parlîes  de  charbon  de  terre  ou  de  bois,  dont  les  ;  bien 
broyés,  et  le  reste  en  menus  fragments. 

On  l'introduit  dans  un  four  de  forme  ellipi  tique,  et  dont  vous  voyez 
ici  une  coupe  verticale  (fig.  6(  ). 

La  sole  est  construite  en  briques  réfractai res ,  le  mélange  qui 
la  recouvre  est  chauffé  par  la  flamme  qui  sort  du  foyer  F.  Pour  la 
commodité  du  travail ,  le  mélange  est  introduit  par  les  deux  ou- 


Fifi.    61. 

vertures  o.  A  mesure  que  la  température  s'élève,  il  se  ramollit , 
acquiert  peu  à  peu  une  consistance  pâteuse,  et  laisse  dégager  beau- 
coup d'oxyde  de  carbone.  Pendant  toute  la  chauffe ,  il  doit  être 
brassé.  Dès  que  le  dégagement  gazeux  a  cessé,  la  matière  est  reti- 
rée du  four  et  refroidie  ;  on  la  pulvérise  et  on  la  lessive  ;  les  eaux 
de  lessive  évaporées  donnent  des  cristaux  de  carbonate  de  soude. 
Le  succès  de  l'opération  dépend  de  la  forme  du  four  ;  s'il  est  de 
forme  elliptique,  le  résultai  est  certain;  s'il  est  quadrangnlaire , 
l'expérience  manque  en  partie ,  parce  que  très-probablement  la 
chaleur  ne  peut  pas  y  être  uniformément  répartie.  Voici  les  prin- 
cipales réactions  qui  ont  lieu  dans  les  fours  a  soude. 
Les  proportions  que  nous  avons  indiquées  correspondent  à  peu 

2  équivalents  de  sulfate  de  soude, 

3  îd.  de  carbonate  de  chaux, 
9       id.         de  carbone. 

Par  la  réaction  réciproque  de  ces  trois  corps,  il  se  formera  : 

2  équivalents  de  carbonate  de  soude  =  2  Na  O,  CO* 
î        kl.  d'oxysulfure  de  calcium  =  CaO,  SCaS 

<0        id.  d'oxyde  de  carbone...—  I0CO 

Comme  l'oxyde  de  carbone  se  dégage  et  l'oxysulfure  de  calcium 
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est  insoluble,  en  reprenant  le  résidu  par  de  l'eau,  on  dissoudra 
purement  et  simplement  le  carbonate  de  soude. 

Tout  ceci  est  facile  à  comprendre,  mais  que  d'essais  n'aura-t-on 
pas  dû  faire  pour  parvenir  à  former  l'oxysulfure  de  calcium  de 
l'insolubilité  duquel  dépend  la  réussite  du  procédé  1  Car  au  point 
de  vue  théorique,  pour  transformer  le  sulfate  de  soude  en  carbo- 
nate, et  le  carbonate  de  cbaux  en  sulfate,  on  n'a  besoin  que  d'un 
équivalent  de  chaque  sel  ;  et  il  en  est  de  même  si ,  en  adoptant 
une  autre  théorie,  on  admet  qu'il  y  ait  échange  d'éléments  entre 
le  sulfure  de  sodium  et  l'oxyde  de  calcium  ;  mais  lorsqu'on  re- 
prendra par  l'eau  le  produit  définitif  de  la  réaction,  l'on  détruira 
ce  que  l'on  aura  fait,  et  l'on  aura  de  nouveau  du  sulfate  de  soude 
ou  du  sulfure  de  sodium.  En  effet,  si  je  verse  du  carbonate  de  soude 
sur  deux  dissolutions,  l'une  de  sulfate  de  chaux,  l'autre  de  sulfure 
de  calcium ,  il  se  formera ,  dans  les  deux  cas ,  du  carbonate  de 
chaux  qui  est  insoluble.  Vous  voyez  donc  que ,  théoriquement , 
la  transformation  du  sulfate  alcalin  en  carbonate  n'est  possible  qu'à 
sec;  mais  dans  ce  cas  lorsqu'on  voudra  séparer  les  deux  nouveaux 
produits  au  moyen  de  l'eau,  il  y  aura  une  transformation  inverse 
et  les  deux  sels  primitifs  se  reproduiront.  Il  a  donc  fallu  trouver 
que ,  par  un  excès  de  carbonate  de  chaux  ou  de  soude ,  on  rend 
insoluble  le  sulfure  de  calcium ,  parce  qu'il  se  combine  avec  de 
l'oxyde  de  ce  même  métal,  et  forme  un  oxysulfure  insoluble  lui- 
même.  Encore  un  coup ,  que  d'essais  n'a-t-on  pas  dû  faire  pour 
arriver  à  cette  découverte  *  ! 

i.  Tous  les  chimistes  De  sont  pas  d'accord  sur  la  théorie  de  la  fabrication  du  sul- 
fate de  sonde.  Plusieurs  supposent  que  les  deux  sels  (  carbonate  de  chaux  et  sulfate 
de  sonde  )  échangent  leurs  éléments,  et  que  le  charbon  transforme  à  far  et  mesure 
le  sulfate  de  chaux  en  sulfure  de  calcium;  celui-ci  se  combine  ensuite  avec  de  la 
chaux  pour  former  l'oxysulfiire  insoluble.  Il  y  aurait  donc  une  série  de  phénomènes 
que  Ton  peut  représenter  par  deux  équations  successives. 

i  n  CaO,  CO*  +  Na  0,  SO»     =  Ca  0,  SO*  +  Na  0,  C0J 
2«  2Ca0,  S03  +  CaO,  +  8  C  =  8C0  +  2Ca0,  CaS 

Oxysulfure 
de  calcium. 

Cette  théorie,  n'est  pas  admise  par  ceux  qui  prétendent  que  sous  l'influence  d'une 
hante  température  il  ne  se  fait  aucnn  échange  entre  le  sulfate  de  soude  et  le  car- 
bonate de  cbaux.  Ils  admettent  an  contraire  que  le  charbon  enlève  l'oxygène  au 
sulfate  de  sonde ,  et  qu'entre  le  sulfure  qui  en  résulte  et  l'oxyde  de  calcium ,  il 
s'opère  un* double  échange;  si  bien  que  l'un  des  produits  de  eet  échange  se  combiue 
avec  l'acide  carbonique  et  fait  du  carbonate  de  soude ,  l'autre  se  combine  avec  la 
chaux  et  forme  de  l'oxysulfure  de  calcium.  Il  y  aurait  donc  ; 

lo    NaO,SO»  +  2G       =  2G0*  +  NaS 

2o  2Na S  +  2CaO  =  2CaS  +  2Na 0 

3o  2NaO  +  2CaS  4-  CaO  +  2C  +  40  =  2Ca0,  CaS  +  2Ga0,C0*. 
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C'est  à  la  production  de  cet  oxy sulfure  insoluble  que  l'industrie 
française  doit  de  ne  plus  payer  à  l'étranger  un  tribut  annuel  de 
20  millions  de  francs ,  et  de  pouvoir  fabriquer  chez  elle  annuelle- 
ment "70  millions  de  kilogrammes  de  soude  brute. 

Ce  que  j'ai  dit  pour  la  fabrication  du  carbonate  de  soude  est 
applicable  à  celle  du  carbonate  de  potasse,  avec  cette  différence 
toutefois  que  la  proportion  de  ce  sulfate  relativement  aux  autres 
matières,  doit  dépasser  d'autant  celle  du  sulfate  de  soude  que 
l'équivalent  de  l'un  dépasse  celui  de  l'autre. 

Les  carbonates  alcalins  peuvent  être  tirés  de  toute  autre  source 
que  celle  des  sulfates.  Il  y  a  peu  de  plantes  dont  les  cendres  n'en 
contiennent  pas.  Si  les  plantes  sont  terrestres,  la  potasse  y  do- 
mine ;  si  elles  sont  maritimes ,  ou  du  moins  si  elles  ont  végété 
dans  le  voisinage  de  la  mer,  c'est  la  soude  qui  s'y  trouve  en  plus 
grande  quantité  ;  dans  tous  les  cas ,  il  est  rare  qu'une  plante  ne 
fournisse  qu'une  seule  espèce  de  carbonate  alcalin. 

Ces  sels  ne  préexistent  pas  dans  les  plantes,  ils  sont  le  résultat 
de  la  destruction  ignée  des  sels  alcalins  à  acide  organique ,  que 
l'on  trouve  répandus  dans  l'organisme  des  plantes  elles-mêmes. 
Il  ne  faut  pas  croire  cependant  que  la  présence  des  carbonates 
alcalins  dans  l'économie  végétale  soit  impossible ,  car  ils  pour- 
raient être  contenus  dans  des  appareils  spéciaux  et  à  l'abri  des 
acides  qui  les  décomposeraient.  Hn  effet,  d'après  M.  Payen,  le 
mesembriantherum  cristallinum  renferme  sur  toutes  ses  rami- 
fications et  ses  feuilles  des  glandes  remplies  d'une  solution  alca- 
line d'oxalate  de  soude.  De  même  que  ce  sel  conserve  son  alcalinité, 
les  carbonates  de  soude  et  de  potasse  pourraient  conserver  la 
leur.  L'absence  constante  de  ces  composées  dans  les  plantes  est 
l'effet  d'une  loi  inconnue ,  et  non  pas  d'un  obstacle  qu'y  apporte- 
rait leur  nature  chimique.  Quant  à  leur  formation  par  l'action  du 
feu  sur  les  plantes,  vous  n'avez  qu'à  observer  ce  que  je  vais  faire 
sous  vos  yeux.  Voici  de  l'oxalate  de  potasse  :  sa  dissolution  a  la 
réaction  acide  ;  mis  en  contact  avec  un  acide  puissant,  il  ne  fait 
pas  effervescence  ;  mais  si  je  le  projette  dans  une  capsule  d'argent 
chauffée  au  rouge  par  une  bonne  lampe,  il  se  décompose  aussitôt  ; 
effectivement,  si  je  dissous  dans  l'eau  ce  qui  reste  dans  la  capsule, 
je  trouverai  que  la  dissolution  est  alcaline,  et  que  les  acides  la  ren- 
dront effervescente  ;  en  un  mot,  ce  résidu  n'est  que  du  carbonate 
de  potasse.  Si  j'avais  fait  une  pareille  expérience  avec  du  tar- 

A  l'appui  de  cette  dernière  théorie,  on  invoque  encore  la  circonstance,  que  le  car- 
bonate de  cbanx  peut  être  remplacé  par  de  la  chaux  caustique.  Ce  fait  et  l'autre 
de  la  non-action  réciproque  des  deux  sels  semble  rendre  la  seconde  théorie  plus  d'ac- 
cord avec  l'expérience. 
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trate,  du  malate  ou  de  l'acétate  de  la  même  base,  j'aurais  encore 
obtenu  le  même  résultat;  or,  ce  sont  précisément  des  sels  de 
cette  nature  que  Ton  trouve  dans  les  végétaux,  ou  du  moins  ce 
sont  des  sels  dont  les  acides  sont  décomposables  par  la  chaleur  ; 
et  comme  tous  les  acides  organiques  renferment  du  carbone ,  et 
ne  peuvent  brûler  sans  produire  de  l'acide  carbonique ,  Ton  voit 
de  suite  pourquoi ,  dans  les  cendres,  on  trouve  généralement  des 
carbonates  alcalins.  L'acide  carbonique  ne  peut  pas  se  former  en 
présence  de  potasse  ou  de  soude  sans  se  combiner  avec  ces  sub- 
stances. 

Maintenant  que  vous  savez  pourquoi  il  y  a  des  carbonates  alca- 
lins dans  les  cendres ,  je  dois  constater  leur  présence  dans  les 
cendres  elles-mêmes.  Je  prends  de  cette  matière  dans  le  pre- 
mier fourneau  venu ,  je  la  délaye  dans  l'eau  et  je  filtre  ;  la  li- 
queur est  alcaline ,  et  fait  effervescence  quand  on  y  verse  un 
acide  :  voilà  déjà  la  preuve  qu'elle  contient  un  carbonate  ;  si  j'y 
introduis  un  peu  de  chlorure  de  platine  alcoolisé,  il  se  formera 
un  précipité  jaune  qui  m'indiquera  la  présence  de  la  potasse. 
D'ailleurs,  vous  savez  bien  que  les  ménagères  font  leurs  lessives 
avec  des  cendres  ;  or,  les  lessives  ne  sont  que  des  dissolutions 
alcalines. 

Les  plantes  qui  servent  en  France  à  la  fabrication  des  soudes 
naturelles  (carbonate  de  soude  impur)  sont  en  général  des  chéno- 
podées.  La  soude  de  Narbonne  ou  salicor,  et  celle  d'Aigues-Mortes 
ou  blanquette ,  sont  préparées  avec  les  genres  chenopodium  , 
atriplex ,  salicornia  annua  ,  salsola  tragus,  etc.,  etc.  Les 
soudes  qui  portent  le  nom  d'Alicante,  de  Malaga,  de  Carthagène, 
sont  préparées  avec  de  la  barille;  enfin,  plusieurs  ficoïdes  peuvent 
servir  à  cette  fabrication.  Le  procédé  en  est  très-simple  ;  on  coupe 
les  plantes  avant  qu'elles  soient  parvenues  au  terme  de  leur  végé- 
tation, et  on  les  dessèche  ;  ensuite  on  met  le  feu  aux  débris  les  plus 
secs  entassés  dans  des  fosses  circulaires  (  profondes  d'un  mètre,  et 
larges  d'un  mètre  à  un  mètre  et  demi)  ;  on  alimente  le  feu  avec  les 
plantes  sèches,  et  lorsque  la  masse  est  aux  trois  quarts  remplie  de 
cendre  agglomérée  et  partiellement  fondue,  on  la  laisse  refroidir, 
puis  on  la  concasse  et  on  la  livre  au  commerce. 

La  fabrication  des  potasses  naturelles  (carbonate  de  potasse 
brut)  n'est  pas  aussi  simple.  Quant  à  l'incinération,  c'est  la  même 
marche  que  pour  la  soude  ;  il.  faut  cependant  remarquer  que,  le 
plus  souvent ,  on  utilise  la  chaleur  des  végétaux  terrestres  que 
Ton  incinère  ;  ce  n'est  que  dans  quelques  localités,  où  l'abondance 
du  bois  est  extrême  ,  que  l'on  brûle  des  arbres  entiers  sans  les 
faire  servir  préalablement  comme  combustible. 
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Quoi  qu'il  en  soit ,  l'incinération  est  effectuée  de  la  même  ma- 
nière que  pour  les  plantes  maritimes  ;  mais  le  résidu  de  l'inciné- 
ration n'étant  pas  fritte,  on  le  lessive,  et  l'on  dissout  ainsi  tous  les 
sels  solubles,  parmi  lesquels  figurent'  les  carbonates  alcalins.  Les 
lessives  concentrées  par  évaporation  et  desséchées  fournissent  ce 
que  Ton  appelle  le  salin .  qui  est  un  mélange  de  plusieurs  sels , 
où  domine  le  carbonate  de  potasse  ;  le  salin  est  légèrement  fritte 
(granulé)  dans  des  fours  à  réverbère  semblables  à  ceux  qui  ser- 
vent à  la  fabrication  de  la  soude  artificielle,  et  enfin  il  est  livré  au 
commerce.  La  quantité  et  la  qualité  du  salin  préparé  par  ce  pro- 
cédé, doivent  nécessairement  varier,  suivant  l'espèce  des  plantes, 
leur  âge  et  la  nature  du  sol  sur  lequel  elles  ont  végété.  Toutes 
choses  égales  d'ailleurs ,  les  parties  les  plus  jeunes  en  donnent 
plus  que  les  vieilles;  ainsi,  les  branches,  à  poids  égal,  fournissent 
plus  que  les  tiges  ;  les  plantes  herbacées  en  donnent  plus  que  les 
plantes  ligneuses.  Ce  que  je  viens  de  dire  pour  les  potasses  est 
applicable  sans  restriction  à  la  soude.  Le  consommateur  ne  pourrait 
donc  pas  savoir  à  quoi  s'en  tenir  sur  la  véritable  valeur  de  ces  pro- 
duits, puisqu'ils  ne  sont  que  des  mélanges  variables,  et  la  notion  de 
leur  provenance  est  insuffisante,  parce  que  les  causes  de  variation 
sont  les  mêmes  pour  toutes  les  localités.  Heureusement,  on  con- 
naît aujourd'hui  des  procédés  très-simples  ,  à  l'aide  desquels  on 
peut  savoir,  d'une  manière  très-approximative,  quelle  est  la  quan- 
tité réelle  de  carbonate  alcalin  qui  existe  dans  les  potasses  et  les 
soudes  du  commerce.  Ces  procédés  portent  le  nom  de  procédés 
alcalimétriques ;  ils  sont  nombreux,  mais  je  me  bornerai  à  vous 
paiier  du  plus  usité  et  que  l'on  doit  à  Gay-Lussac.  Il  est  fondé  sur 
la  réaction  que  les  carbonates  alcalins  exercent  sur  la  teinture  de 
tournesol,  et  sur  la  parfaite  neutralité  qui  les  caractérise  dès  qu'ils 
sont  transformés  en  sulfates. 

Étant  donnée  une  dissolution  étendue  d'alcali  libre ,  de  carbo- 
nate ,  de  chlorure  et  de  sulfate  de  potasse  ou  de  soude,  si  l'on  y 
introduit  un  acide  étendu,  l'acide  sulfurique,  par  exemple, 
cet  acide  portera  uniquement  son  action  sur  l'alcali  libre  et  sur 
l'alcali  carbonate  *  ;  tant  que  l'acide  n'est  pas  en  assez  grande 
quantité  pour  saturer  l'un  et  l'autre  complètement,  la  liqueur  pos- 
sédera une  réaction  alcaline  :  toute  réaction  disparaîtra  dès  que 
la  réaction  sera  atteinte  ,  mais  elle  reparaîtra  avec  un  caractère 
inverse,  c'est-à-dire  elle  sera  acide,  pour  peu  que  l'on  dépasse  la 
limite  de  saturation. 

\ .  Four  pins  de  simplicité  on  néglige  ici  l'action  qne  l'acide  sulfuriqne  exerce  sur 
le  chlorure  dont  il  déplace  sans  don  te  le  chlore  sous  la  forme  d'acide  chlorhydrique  ; 
mais  dans  l'essai ,  cet  acide  joue  le  même  rôle  que  l'acide  sulfnrique. 
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Dans  ce  verre,  j'ai  une  dissolution  de  potasse  ;  dans  ce  second 
verre,  j'ai  de  l'acide  sulfurique  étendu,  en  quantité  nécessaire 
pour  saturer  exactement  la  potasse  contenue  dans  le  premier 
verre  ;  en  d'autres  termes ,  j'ai  ici  un  équivalent  de  chaque 
corps.  Si  je  ne  verse  pas  tout  mon  acide  sulfurique  sur  la  po- 
tasse ,  évidemment  le  mélange  continuera  à  avoir  la  réaction 
alcaline  ;  en  effet,  j'y  plonge  une  bandelette  de  papier  rougi,  et  le 
papier  bleuit  ;  si  je  verse  le  reste  d'acide  sulfurique  et  que  je 
répète  le  même  essai ,  le  papier  réactif  rouge  restera  rouge,  et  le 
papier  réactif  bleu  restera  bleu  ;  mais  si  j'ajoute  au  mélange  liquide 
une  petite  gouttelette  d'acide  sulfurique,  le  papier  bleu  rougira  de 
suite.  Cette  expérience  prouve  qu'au  moyen  de  la  teinture  de  tour- 
nesol, il  est  aisé  de  s'apercevoir  quand  un  alcali  en  dissolution  est 
saturé  par  un  acide  avec  lequel  il  forme  un  sel  sans  action  aucune 
sur  les  réactifs  :  et  comme  on  connaît  la  valeur  de  l'équivalent  soit 
de  l'alcali,  soit  de  l'acide,  il  est  facile ,  en  connaissant  la  quantité 
employée  de  ce  dernier,  de  conclure  la  quantité  de  l'autre.  Ajou- 
tons que  l'expérience  a  prouvé  que ,  pour  neutraliser  4«r,807  de 
potasse  pure  (KO),  ou  3c, 4 85  de  soude  (NaO),  il  faut  employer 
exactement  5  grammes  d'acide  sulfurique  très-concentré  (SO*,  HO)  ; 
et,  si  en  opérant  sur  ces  mêmes  quantités  de  potasse  ou  de  soude 
du  commerce ,  on  n'employait,  pour  les  saturer,  que  2*r,  5  d'acide 
sulfurique ,  il  est  évident  qu'elles  ne  renfermeraient  que  la  moitié 
de  leur  poids  d'alcali  réel. 

Arrivons  maintenant  à  la  manière  d'opérer.  Au  lieu  de  peser 
4«r,807  de  potasse  à  essayer,  ou  3«*,485  de  soude,  on  en  prend  dix 
fois  autant,  et  on  les  dissout  dans  une  quantité  d'eau  telle  que  le 
volume  de  la  dissolution  soit  égal  à  un  demi-litre  :  au  moyen  d'une 
pipette  on  enlève  50c-c-  de  cette  dissolution,  qu'on  verse  dans 
un  vase  en  verre  contenant  un  peu  de  teinture  de  tournesol,  et 
placé  sur  une  feuille  de  papier  blanc.  Quant  à  l'acide 
sulfurique  que  l'on  appelle  acide  sulfurique  normal, 
on  le  prépare  en  mêlant  400(r  d'acide  monohydraté 
\  (S05,H0)  à  une  quantité  d'eau  suffisante  pour  former 
le  volume  d'un  litre  ;  de  sorte  que  50cc-  de  cet  acide 
étendu  renferment  précisément  5  grammes  d'acide 
monohydraté,  c'est-à-dire  la  quantité  nécessaire  pour 
saturer  les  4«r,807  de  potasse,  ou  les  3**,  485  de  soude 
contenus  dans  les  50c-c-  de  dissolution.  Pour  appré- 
cier le  volume  d'acide  sulfurique  qui  sera  employé 
Fig.  62  à  saturer  l'alcali ,  on  introduit  l'acide  normal  dans 
une  burette  graduée  qui  porte  le  nom  de  burette  alcalimé- 
trique  (fig.  62).  Cet  instrument  est  divisé  en  demi-centime- 
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très  cubes,  et  1 00  divisions  renferment,  par  conséquent,  5  gram- 
mes d'acide  concentré.  Voici  comment  on  opère.  Par  le  bec  6  de 
la  burette  B  on  verse  de  la  liqueur  acide  sur  les  50c-c-  de  dis- 
solution alcaline,  en  imprimant  un  mouvement  circulaire  au  vase 
qui  les  contient.  La  teinture  de  tournesol  ne  change  pas  d'abord 
de  couleur,  et  l'acide  carbonique  ne  se  dégage  pas,  parce  qu'il  se 
porte  sur  le  carbonate  de  potasse  qui  n'a  pas  encore  été  décom- 
posé. Mais  lorsque  la  moitié  de  la  saturation  est  dépassée,  et 
qu'elle  est  arrivée  aux  ~  environ ,  l'acide  carbonique  commence 
à  se  dégager,  et  la  liqueur  prend  une  teinte  rouge-vineuse  due  à 
l'action  que  l'acide  carbonique  libre  exerce  sur  la  matière  colo- 
rante du  tournesol.  On  continue  à  verser  de  l'acide,  mais  avec 
beaucoup  de  précaution ,  et  sans  cesser  d'agiter  la  liqueur  ;  on 
essaie  de  temps  en  temps  sa  réaction  en  en  déposant  un  peu,  à 
l'aide  d'une  baguette  en  verre,  sur  du  papier  réactif  bleu.  Tant 
que  la  partie  mouillée  du  papier  ne  devient  pas  rouge  d'une  ma- 
nière permanente,  il  reste  encore  du  carbonate  à  décomposer; 
mais  lorsque  la  liqueur  prend  subitement  la  couleur  pelure  d'oi- 
gnon (ce  dont  on  s'aperçoit  sans  peine  à  la  faveur  du  papier  blanc) , 
et  que  le  trait  fait  sur  le  papier  réactif  produit  une  tache  rouge 
durable,  l'opération  est  terminée.  On  n'a  plus  qu'à  lire,  sur  la 
graduation  de  la  burette,  le  nombre  des  divisions  employées  pour 
opérer  la  saturation.  S'il  y  en  a  fallu,  par  exemple,  60,  il  est  évi- 
dent que  la  potasse  ou  la  soude  essayées  contiennent  ~  d'alcali 
réel.  C'est  ce  que  l'on  appelle  déterminer  le  titre  pondérai  d'un 
alcali.  Ce  procédé  est  applicable  à  toute  sorte  d'alcali,  soit  carbo- 
nate, soit  caustique,  même  à  des  cendres  dont  on  voudrait  déter- 
miner la  richesse  alcaline. 

Après  avoir  parlé  de  la  préparation  et  de  la  provenance  des 
carbonates  alcalins,  que  nous  fournil  l'industrie,  et  qui  par  cela 
même  ne  peuvent  jamais  être  chimiquement  purs,  il  faut  que  je 
vous  entretienne  des  moyens  de  les  avoir  dans  cet  état ,  et  tels 
qu'ils  doivent  se  trouver  dans  les  laboratoires,  lorsqu'on  les  con- 
sacre à  des  recherches  chimiques  :  d'ailleurs,  on  ne  peut  en  étu- 
dier les  propriétés  et  les  caractères,  que  lorsqu'ils  sont  très-purs. 

Chaque  alcali  donne  trois  carbonates.  Voici  les  formules  qui  en 
représentent  la  composition. 


i.  24 
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De  soude.  De  potasse. 

Carbonate  neutre.    NaO,  GO2,  -f  10  aq  ' . . . .    KO,  CO2  +  2  aq.  3 
Sesquicarbonate..    (NaO)2,  (CO2)»  +  4  aq...    (KO),2(G02)3 
Bicarbonate Na  O,  CO2,  HO,  CO2  2 . . . .    KO,  CO2,  HO,  CO2  « 

Le  plus  important  des  trois  carbonates  de  soude  est  le  neutre. 
Cependant,  depuis  quelques  années,  la  fabrication  du  bicarbonate 
a  pris  une  certaine  extension.  On  tire  le  carbonate  neutre  de 
soude  pur,  du  carbonate  ordinaire  artificiel  du  commerce.  On  dis- 
sout celui-ci  dans  l'eau  bouillante,  et  l'on  agite  constamment  la 
dissolution  jusqu'à  ce  qu'elle  soit  refroidie.  De  cette  manière  on 
trouble  l'agrégation  des  particules  de  telle  sorte  que  l'on  obtient 
des  cristaux  extrêmement  petits  :  lavés  sur  un  entonnoir  à  l'eau 
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distillée  froide,  jusqu'à  ce  que  le  liquide  qui  s'égoutte  ne  con- 
tienne plus  que  du  carbonate  de  soude  ;  puis  redissous  et  cristal- 
lisés de  nouveau,  ils  donnent  le  carbonate  de  soude  neutre  très- 
pur. 

Ce  sel  est  sous  la  forme  de  gros  prismes  rhomboïdaux.  Il  est 
hydraté  et  efflorescent  ;  chauffé,  il  subit  d'abord  la  fusion  aqueuse, 
plus  tard  l'ignée.  Il  est  plus  soluble  à  chaud  qu'à  froid.  400  par- 
ties d'eau  bouillante  en  dissolvent  4  29,  et  à  +  40°,  elles  en  dis- 
solvent 45.  Ce  sel  a  une  forte  réaction  alcaline ,  et  son  goût  est 
caractéristique.  On  lui  connaît  plusieurs  états  d'hydratation.  La 
vapeur  d'eau ,  à  une  haute  température,  le  décompose  en  grande 
partie  et  le  transforme  en  soude  ordinaire  (NaO,  HO).  Exposé 
dans  une  atmosphère  d'acide  carbonique,  il  absorbe  de  ce  gaz  et 
devient  bicarbonate.  A  Vichy,  on  profite  de  l'acide  carbonique  qui 
se  dégage  des  eaux  gazeuses  naturelles,  pour  préparer  des  masses 
de  bicarbonate  de  soude.  On  fait  arriver  le  gaz  dans  des  cham- 
bres où  se  trouvent  des  toiles  supportées  par  des  châssis  et  re- 
couvertes de  carbonate  de  soude  humide  et  concassé.  Il  se  forme 
d'abord  un  sesquicarbonate ,  puis  un  bicarbonate  ;  et  comme  ce 
dernier  est  moins  hydraté  que  le  sel  d'où  il  dérive ,  il  en  résulte 
que  beaucoup  d'eau  devient  libre  :  cette  eau  entraîne  nécessaire- 
ment une  certaine  quantité  de  carbonate  de  soude ,  et  occasionne 
une  perte  ;  mais,  par  compensation ,  elle  entraîne  aussi  des  sul- 
fates et  des  chlorures ,  de  sorte  que  le  bicarbonate  que  l'on  trouve 
dans  le  commerce,  quoique  préparé  avec  du  carbonate  impur,  n'est 
pas  impur  lui-même. 

Le  bicarbonate  de  soude  cristallise  en  prismes  rectangulaires  à 
4  pans;  il  a  une  saveur  salée,  un  peu  urineuse,  mais  bien  moins 
que  le  carbonate  neutre;  il  a  la  réaction  alcaline.  L'eau  froide  en 
dissout  environ  t;  de  son  poids;  au  delà  de  +  70°,  elle  le  décom- 
pose en  lui  faisant  perdre  successivement  de  l'acide  carbonique, 
jusqu'à  ce  qu'il  soit  devenu  carbonate  neutre.  Il  est  inutile  de  dire 
que  le  bicarbonate  de  soude ,  exposé  à  une  température  un  peu 
élevée,  perd  la  moitié  de  son  acide.  Ce  sel  est  la  base  des  pastilles 
digestives  de  Vichy,  et  sert  à  la  préparation  domestique  des  eaux 
gazeuses. 

Le  sesquicarbonate  de  soude  n'a  par  lui-même  aucune  impor- 
tance ;  si  je  vous  en  parle  dans  ce  moment ,  c'est  pour  vous  dire 
qu'on  en  trouve  dans  la  nature  sous  le  nom  de  natron  ou  de  sel 
de  trôna  :  on  le  tire  de  Hongrie,  d'Amérique,  etc.,  etc.  Il  pro- 
vient d'incrustations  salines  occasionnées  par  l'évaporation  des 
eaux  de  certains  lacs.  Sa  formation  parait  être  le  résultat  de 
la  réaction  du  sel  marin  sur  le  carbonate  calcaire.  Quoique  hy- 
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draté,  il  n'est  pas  eftlorescent,  et  il  nous  arrive  en  masses 
dures  et  compactes.  Il  sert  aux  mêmes  usages  que  le  carbonate 
de  soude. 

La  plus  grande  partie  de  ce  que  je  viens  de  vous  dire  sur  les 
carbonates  de  soude  est  applicable  aux  carbonates  de  potasse. 
Pour  ne  pas  me  répéter  inutilement,  je  me  bornerai  à  vous  parler 
de  la  préparation  du  carbonate  de  potasse  pur,  et  je  réunirai  dans 
un  même  tableau  les  caractères  et  les  propriétés  des  deux  carbo- 
nates et  bicarbonates  alcalins. 

On  connaît  dans  les  laboratoires,  sous  le  nom  de  flux  noir,  une 
matière  qui  est  le  résultat  de  l'incinération  d'un  mélange,  à  poids 
égaux,  de  crème  de  tartre  et  de  salpêtre  (bitartrate  et  azotate  de 
potasse).  Cette  matière  n'est  qu'un  mélange  de  charbon  et  de  car- 
bonate de  potasse  :  en  la  traitant  par  l'eau,  on  dissout  cette  der- 
nière substance,  que  l'on  isole  ensuite  par  évaporation.  C'est  ainsi 
que  l'on  prépare  dans  les  laboratoires  le  carbonate  neutre  de 
potasse  pwr,  si  toutefois  les  matières  qui  ont  servi  à  sa  prépara- 
tion étaient  pures  elles-mêmes.  Une  dissolution  bouillante  et  sa- 
turée de  ce  sel  laisse  déposer,  en  se  refroidissant  peu  à  peu ,  des 
lames  rhomboïdales. 

CARACTÈRES  ET  PROPRIÉTÉS  COMPARÉES  DES 
CARBONATES  ALCALINS. 


I 


A  base  de  soude. 

Prismes  rhomboïdaux  contenant 
63  £  d'eau  =  10  équivalents.. 

Soluble  à  froid  dans  le  double  de 
son  poids  d'eau  à  peu  de  chose 
près 

Plus  soluble  à  chaud  qu'à  froid.. 

Réaction  alcaline  et  saveur  uri- 
neuse 

Eftlorescent 

Insoluble  dans  l'alcool 

Carbonates ..  /  *nâMe  sans  décomposition 

\  On  lui  connaît  plusieurs  hydrates. 


Décomposable  à  chaud  par  la  va- 
peur d'eau 

Il  passe  à  l'état  de  bicarbonate 
par  l'action  directe  de  l'acide 
carbonique 

Il  est  tiré  des  cendres  des  plantes 
maritimes,  ou  il  est  préparé  par 
la  décomposition  du  sel  marin. 


A  base  de  potasse. 

Lames  rhomboïdales  contenant 
20  £  d'eau  =  2  équivalents. 

Soluble  à  froid  dans  son  poids 
d'eau  à  peu  de  chose  près. 

Plus  soluble  à  chaud  qu'à  froid. 

Réaction  alcaline  et  saveur  uri- 
neuse . 

Déliquescent. 

Insoluble  dans  l'alcool. 

Fusible  sans  décomposition. 

On  ne  lui  connaît  qu'un  seul  hy- 
drate. 

Décomposable  à  chaud  par  la  va- 
peur d'eau. 

Il  passe  à  l'état  de  bicarbonate 
par  l'action  directe  de  l'acide 
carbonique. 

Il  est  tiré  des  cendres  des  plantes 
terrestres,  ou  il  est  préparé  par 
la  décomposition  du  chlorure 
de  potassium. 
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CARACTÈRES   ET  PROPRIÉTÉS  COMPARÉES  DES  CARBONATES 

ALCALINS. 

A  base  de  soude.  A  bas*  de  potasse. 

Prismes  rectangulaires  à  4  pans  Prismes  rhomboïdaux  contenant 

contenant  une  molécule  d'eau  une  molécule  d'eau  de  consti- 

de  constitution tution. 

Soluble  à  peu  près  dans  10  fois  Soluble  dans  4   fois  son  poids 

son  poids  d'eau  froide d'eau  froide. 

[Réaction  alcaline  et  saveur  salée  Réaction  alcaline  et  saveur  fai- 

un  peu  urineuse blement  mineuse. 

Bicarbonates.  '  insoluble  dans  l'alcool Insoluble  dans  l'alcool. 

I  Dissous ,  il  se  décompose  par  Té-  Dissous ,  il  se  décompose  par  l'é- 
bullition  et  devient  sesquicar-  bullition ,  devient  sesqnicar- 
bonate  puis  carbonate bonate  pois  carbonate. 

II  en  est  de  même  par  la  chaleur  II  en  est  de  même  par  la  chaleur 
seule seule. 

Il  ne  précipite  pas  les  sels  de  ma-  Il  ne  précipite  pas  les  sels  de  ma- 
gnésie       gnésie. 

Je  vous  ai  dit  ailleurs  que  les  sels  alcalins,  en  vertu  de  leurs 
analogies,  peuvent  se  remplacer  les  uns  les  autres  dans  leurs  ap- 
plications * .  Je  vous  réitère  cette  remarque  à  l'occasion  des  carbo- 
nates, et  j'ajoute  que  celui  de  soude  tend  à  remplacer  notablement 
celui  de  potasse ,  non-seulement  parce  que  son  prix  est  inférieur, 
mais  parce  qu'il  est  plus  commode  à  transporter  et  à  manier,  sur- 
tout lorsqu'il  a  été  privé  de  son  eau  de  cristallisation.  Il  est  plus 
facile  à  manier,  parce  qu'il  n'est  pas  déliquescent;  il  est  plus 
commode,  parce  que  son  équivalent  étant  moins  fort  que  celui  du 
carbonate  de  potasse,  il  en  faut  moins  pour  obtenir,  dans  certains 
cas,  le  même  résultat  qu'on  obtiendrait  avec  ce  dernier  carbo- 
nate. Supposez,  par  exemple,  que  pour  faire  disparaître  une  réac- 
tion acide,  il  soit  nécessaire  d'employer  h  00  parties  de  carbonate 
de  potasse,  il  n'en  faudra  que  76  de  carbonate  de  soude  anhydre. 
Cette  particularité,  jointe  à  celle  de  la  non-déliquescence  et  du 
bas  prix,  expliquent  la  préférence  du  consommateur. 

Après  les  chlorures ,  les  sulfates  et  les  carbonates  alcalins, 
viennent,  par  ordre  d'importance,  les  azotates.  A  part  les  appli- 
cations qu'on  en  peut  faire  pour  la  préparation  de  l'acide  azo- 
tique, ou  comme  engrais  dans  l'agriculture,  celui  de  potasse 

1.  M.  De  vil  le  a  montré  que  lorsqu'on  fait  réagir  le  bicarbonate  de  potasse  et  le 
bicarbonate  de  sonde  sur  les  précipités  qu'ils  produisent  dans  les  dissolutions  salines 
métalliques ,  il  se  forme  dans  le  premier  cas ,  un  carbonate  double;  dans  le  second 
cas ,  un  carbonate  métallique  simple.  C'est  ainsi  que  ce  chimiste  est  parvenu  à  pré- 
parer artificiellement  certains  carbonates  neutres  de  zinc,  decobalt,  de  nickel,  etc  ,etc. 
qu'on  n'avait  trouvés  que  dans  la  nature. 

i.  24. 
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constitue  la  base  de  la  poudre  à  tirer;  et  comme  dans  cette 
matière  il  y  figure  pour  plus  des  f  de  la  masse,  vous  sentez  com- 
bien sa  consommation  doit  être  considérable.  L'azotate  de  potasse 
doit  donc  intéresser  beaucoup  plus  que  celui  de  soude  :  c'est  pour- 
quoi nous  nous  attacherons  particulièrement  à  connaître  sa  pro- 
venance ,  son  exploitation  et  les  causes  probables  de  sa  formation. 

L'azotate  de  potasse  (nitre,  sel  de  nitre,  salpêtre,  nitrate  de 
potasse)  est  très-répandu  aux  Indes,  en  Egypte,  à  l'île  de  Ceylan, 
en  Espagne  et  dans  certaines  localités  de  l'Italie  et  de  la  France 
méridionale;  on  le  trouve  tantôt  à  la  surface  du  sol ,  tantôt  dans 
le  calcaire  secondaire.  Pour  l'isoler,  on  n'a  qu'à  lessiver  ces  terres 
nitrifères,  et  à  évaporer  leur  lessive. 

Dans  les  pays  froids  ou  tempérés ,  la  nature  en  produit  moins , 
mais  en  revanche,  elle  produit  assez  abondamment  des  azotates  ter- 
reux ;  c'est  surtout  aux  environs  des  latrines,  dans  les  caves,  dans 
les  rez-de-chaussée ,  dans  les  endroits  humides  et  dans  quelques 
terres  cultivées  ;  on  enlève  ces  azotates  à  leurs  gisements ,  en 
les  transformant  en  azotate  de  potasse  ,  par  double  décompo- 
sition. 

Il  y  eut  un  temps  où  la  France,  ne  pouvant  pas  tirer  de  l'étran- 
ger le  nitre  qui  lui  était  nécessaire  pour  fabriquer  sa  poudre,  non- 
seulement  exploitait  celui  que  la  nature  lui  offrait  spontanément, 
mais  en  provoquait  la  formation  artificielle.  Aussi,  autrefois, 
l'exploitation  des  nitrières  artificielles  était  une  des  industries 
les  plus  importantes;  aujourd'hui,  elle  est  presque  anéantie, 
parce  que ,  non-seulement  l'importation  des  azotates  alcalins  est 
redevenue  libre,  mais  les  forts  droits  qui  l'entravaient  ont  été  con- 
sidérablement réduits.  Je  crois  donc  inutile  de  vous  parler  de 
cette  industrie  éteinte,  et  je  me  bornerai  à  arrêter  votre  attention 
sur  la  transformation  des  azotates  terreux  en  azotate  de  potasse. 

Dans  la  lessive  des  matériaux  salpêtres,  on  verse  de  la  dissolu- 
tion de  carbonate  de  potasse  jusqu'à  ce  qu'il  ne  se  forme  plus  de 
précipité  dans  le  liquide ,  ensuite  on  fait  bouillir  celui-ci  pour  le 
concentrer  et  pour  en  tirer  l'azotate  de  potasse  par  cristallisation. 
Pourquoi  ajoute-t-on  ce  carbonate  de  potasse?  parce  que  l'eau  a 
enlevé  aux  matières  nitrifères,  non-seulement  les  azotates  alcalins, 
mais  aussi  les  azotates  terreux  qu'elles  contiennent  en  abondance  ; 
or,  les  bases  de  ces  derniers  sels  donnant  des  carbonates  insolu- 
bles, on  conçoit  que  ces  mêmes  sels,  mis  en  contact  avec  du  car- 
bonate de  potasse,  donnent  lieu  à  un  échange  complet;  dès  lors 
les  azotates  de  chaux  et  de  magnésie  deviennent  carbonates ,  et  le 
carbonate  de  potasse  devient  azotate.  Voyez,  en  effet,  ce  qui  se 
passe,  lorsque  sur  cette  dissolution  d'azotate  de  chaux ,  j'en  verse 
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une  de  carbonate  de  potasse  ;  il  se  manifeste  un  trouble  occasionné 
par  du  carbonate  de  chaux  ;  autant  il  se  forme  de  ce  sel,  autant  il 
se  forme  de  nitre;  il  en  aurait  été  de  même  si  j'avais  opéré  sur  de 
l'azotate  de  magnésie,  puisque  le  carbonate  de  cette  base  est  à  peu 
près  aussi  insoluble  que  celui  à  base  de  chaux.  Quand  même , 
parmi  les  nitrates ,  il  y  en  aurait  eu  à  base  d'ammoniaque ,  la 
double  décomposition  n'aurait  pas  moins  eu  lieu,  elle  n'aurait  pas 
été  déterminée  par  la  formation  d'un  corps  insoluble ,  mais  par 
celle  d'un  corps  volatil ,  car,  vous  le  savez ,  le  carbonate  d'am- 
moniaque est  loin  d'être  un  corps  fixe. 

Voilà  donc ,  Messieurs ,  le  phénomène  chimique  dont  il  faut  se 
pénétrer  pour  bien  comprendre  pourquoi  on  tire  des  matières  ni- 
trifères  beaucoup  plus  d'azotate  de  potasse  qu'elles  n'en  contien- 
nent. Ce  n'est  pas  tout.  Le  but  que  l'industriel  ne  perd  jamais  de 
vue,  c'est  la  diminution  du  prix  des  produits  qu'il  cherche;  or,  le 
carbonate  de  potasse  est  une  matière  chère.  Il  a  donc  songé  au 
moyen  de  s'en  passer,  et  voici  ce  qu'il  fait.  Il  se  sert  d'abord  de 
chaux  caustique,  puis  de  sulfate  de  soude ,  et  enfin  de  chlorure 
de  potassium  ;  il  obtient  ainsi  le  même  résultat  comme  s'il  s'était 
servi  de  carbonate  de  potasse.  Puisqu'il  préfère  ce  procédé  com- 
pliqué à  l'autre  qui  est  très-simple,  il  faut  qu'il  y  trouve  son  avan- 
tage. Ne  nous  occupons  donc  pas  de  la  question  économique ,  et 
bornons-nous  à  démêler  par  quelle  série  de  phénomènes  tous  ces 
agents  produisent  le  même  effet  définitif  que  le  carbonate  de 
potasse. 

Nous  savons  que  les  matériaux  salpêtres  abandonnent  à  l'eau 
des  azotates  de  magnésie,  de  chaux,  de  potasse  et  même  de  soude. 
Que  peut  faire  la  chaux  sur  tous  ces  azotates?  elle  n'exerce  au- 
cune action  sur  les  trois  derniers,  décompose  le  premier,  précipite 
la  magnésie  et  se  met  à  sa  place.  Vous  voyez,  en  effet,  que  si  je 
verse  de  l'eau  de  chaux  sur  une  dissolution  limpide  d'azotate  de 
magnésie,  le  mélange  devient  laiteux,  à  cause  de  cette  dernière 
base  qui  est  devenue  libre.  En  sorte  que  les  eaux  nitrifères,  après 
avoir  été  traitées  par  de  la  chaux,  contiennent  encore  tous  les 
mêmes  azotates,  excepté  celui  de  magnésie. 

Voyons  maintenant  quel  rôle  va  jouer  le  sulfate  de  soude.  Il  est 
évident  que  ce  sel  ne  pourra  agir  que  sur  l'azotate  de  chaux,  car  le 
sulfate  de  cette  base  est  très-peu  soluble  comparativement  à  celui 
de  soude.  D'ailleurs ,  l'expérience  va  nous  le  prouver,  car  si  je 
mêle  ces  deux  dissolutions,  l'une  de  sulfate  de  soude,  l'autre 
d'azotate  de  chaux ,  j'obtiens  un  magma  occasionné  par  du  sulfate 
de  chaux  (gypse).  Mais  cette  réaction  a  pour  résultat  d'intro- 
duire, dans  les  eaux  nitrifères,  de  l'azotate  de  soude;  or,  c'est 
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celui  de  potasse  que  l'on  veut.  C'est  justement  à  cet  effet  que 
l'on  fait  intervenir  le  chlorure  de  potassium.  C'est  le  même  prin- 
cipe qui  domine  toutes  ces  réactions,  principe  qui  émane  des  lois 
de  Berthollet. —  Toutes  les  fois  que  deux  sels  peuvent  donner \ 
par  l'échange  de  leurs  principes,  vn  sel  moins  soluble^  celui- 
ci  se  forme  et  se  sépare.  Les  principes  constituants  du  chlorure 
de  potassium  et  de  l'azotate  de  soude  peuvent,  par  leur  échange 
réciproque,  donner  naissance  à  du  chlorure  du  sodium  qui  est  le 
moins  soluble  ;  par  conséquent  ce  composé  se  dépose ,  une  quan- 
tité équivalente  d'azotate  de  potasse  se  forme  en  même  temps  et 
reste  dans  les  eaux  mères. 

Résumons-nous.  Les  matériaux  salpêtres  livrent  à  l'eau  des 
azotates  qui ,  en  partie ,  sont  à  base  terreuse  ;  il  faut  transformer 
ces  derniers  en  azotates  alcalins  ;  on  y  parvient,  directement  par  le 
carbonate  de  potasse ,  indirectement  par  l'emploi  successif  de  la 
chaux,  du  sulfate  de  soude  et  du  chlorure  de  potassium.  Le  car- 
bonate de  potasse  détermine  un  échange  dont  le  résultat  est  d'une 
part,  la  précipitation  de  la  chaux  ou  de  la  magnésie,  l'un  et  l'autre 
a  l'état  de  carbonate ,  d'une  autre  part  la  formation  d'azotate  de 
potasse. 

Voilà  pour  la  méthode  directe;  voici  pour  l'indirecte  : 

La  chaux  décompose  l'azotate  de  magnésie  ;  cette  dernière  base 
se  sépare,  et  dans  le  liquide  on  ne  trouve  plus  alors  que  des 
azotates  de  potasse  et  de  chaux.  Le  sulfate  de  soude  échange 
l'acide  avec  ce  dernier  sel ,  et  le  sulfate  de  chaux  (gypse)  se  pré- 
cipite. Il  n'y  reste  plus  en  dissolution  que  des  azotates  alcalins. 
Le  chlorure  de  potassium  décompose  l'azotate  de  soude ,  et  en 
définitive,  la  liqueur  ne  contiendra  plus  que  de  l'azotate  de 
potasse. 

Ce  dernier  sel,  quelle  que  soit  la  source  naturelle  d'où  on  le  tire, 
ne  peut  pas  être  pur,  non-seulement  au  point  de  vue  chimique  , 
mais  au  point  de  vue  industriel.  Il  faut  donc  avoir  une  mesure  de 
sa  richesse.  Voici  le  moyen  d'y  parvenir  :  on  verse  un  demi-litre 
de  dissolution  saturée  d'azotate  de  potasse  pur  sur  400  grammes 
de  salpêtre  à  essayer;  on  agite  le  mélange,  pendant  dix  minutes, 
avec  une  spatule  en  verre ,  et  Ton  décante  le  liquide  sur  un  filtre. 
On  répète  la  même  opération ,  mais  seulement  avec  \  de  litre  de 
dissolution  saturée  de  salpêtre  ;  ensuite  on  jette  le  tout  sur  le  filtre, 
on  le  laisse  égoutter  et  on  le  transporte  sur  une  couche  de  matière 
absorbante  ;  lorsqu'il  aura  perdu  la  plus  grande  partie  de  son  hu- 
midité, on  le  met  dans  une  capsule,  pour  le  dessécher  à  une 
douce  chaleur.  Le  poids  du  salpêtre  sec,  diminué  de  0,02,  repré- 
.  sente  le  titre  du  sel  essayé.  Cette  diminution  est  nécessaire  à  cause 


TREIZIÈME    LEÇON.  4?9 

de  la  portion  de  sel  que,  par  suite  de  la  dessiccation,  laisse  le  li- 
quide dont  la  masse  est  imbibée. 

Lorsque  l'on  veut  pousser  loin  l'exactitude  de  l'essai ,  il  faut 
tenir  compte  des  variations  de  température  qui  peuvent  survenir 
pendant  l'expérience ,  car  elles  font  varier  la  solubilité  du  sal- 
pêtre ;  c'est  pourquoi  l'on  fait  en  même  temps  une  opération  sem- 
blable sur  400  grammes  de  salpêtre  pur.  L'augmentation  ou  la 
perte  qu'aura  éprouvée  cet  échantillon  indiquera  la  correction  à 
introduire  dans  l'essai  du  salpêtre  brut. 

On  doit  à  Gay-Lussac  un  autre  procédé  de  titrage  ;  voici  en 
quoi  il  consiste  :  on  projette  peu  à  peu,  dans  un  creuset  chauffé 
au  rouge ,  un  mélange  formé  de  20  grammes  de  salpêtre  brut , 
5  grammes  de  charbon ,  et  80  grammes  de  sel  marin  ;  le  résidu 
est  dissous  avec  soin  dans  200  grammes  d'eau.  Comme,  par 
cette  opération ,  l'azotate  de  potasse  s'est  transformé  en  carbo- 
nate, il  ne  reste  plus  à  faire  qu'un  essai  alcalimétrique  ordinaire. 
On  connaîtra  ainsi  la  quantité  de  potasse  et  par  conséquent  la 
quantité  d'azotate  réel  contenue  dans  les  20  grammes  de  sal- 
pêtre brut  essayé.  Ce  dernier  procédé  est  plus  sûr  que  le  pre- 
mier, mais  l'un  et  l'autre  impliquent  des  causes  d'erreur,  si  bien 
qu'il  faut  les  considérer  comme  des  moyens  plutôt  approximatifs 
que  rigoureux  d'appréciation.  Cependant,  ils  sont  les  seuls  adoptés 
dans  l'industrie. 

Voyons  maintenant  de  quelle  manière  on  purifie  le  salpêtre, 
pour  l'amener  à  cet  état  sous  lequel  nous  devons  l'étudier. 

L'opération  est  fondée  sur  ce  que  l'azotate  de  potasse  a  une 
solubilité  très- rapidement  croissante  avec  la  température ,  tan- 
dis que  la  solubilité  des  chlorures  alcalins  reste  à  peu  près  con- 
stante. 

Si  dans  100  parties  d'eau  l'on  en  introduit  500  de  salpêtre, 
contenant,  par  exemple,  20  l  de  sel  marin,  et  si  l'on  chauffe  jus- 
qu'à l'ébullition,  une  grande  partie  de  cette  dernière  substance 
restera  indissoute ,  puisque  une  pareille  quantité  d'eau  pourra 
à  peine  en  dissoudre  un  peu  plus  d'un  tiers  de  ce  qui  est  con- 
tenu dans  le  salpêtre;  elle  dissoudra,  au  contraire,  très-aisé- 
ment tout  l'azotate  de  potasse.  Voilà  donc  un  premier  moyen 
d'épuration.  Si,  après  avoir  retiré  le  sel  marin  qui  est  resté  in- 
dissous, on  laisse  refroidir  graduellement  la  dissolution  ;  comme 
à  la  température  ordinaire,  le  sel  marin  est  presque  aussi  soluble 
qu'à  +  î  0O°,  il  doit  arriver  qu'il  ne  s'en  séparera  pas ,  ou  du 
moins  il  s'en  séparera  très-peu,  tandis  que  les  ~  au  moins  du  sal- 
pêtre se  déposeront. 

Puisqu'il  existe  une  si  grande  différence  entre  les  solubilités 
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des  deux  sels,  il  sera  aisé,  en  opérant  sur  des  dissolutions  pas 
trop  concentrées,  d'obtenir  l'azotate  pur,  attendu  que  les  chlo- 
rures trouvent  toujours  assez  de  véhicule  pour  rester  dissous. 

Comme  les  dissolutions  de  salpêtre  brut  sont  toujours  troubles 
et  visqueuses,  on  les  clarifie  avec  du  sang  de  bœuf  ou  de  la  colle  : 
les  matières  organiques,  cause  de  la  viscosité,  sont  amenées  à  la 
surface  sous  forme  d'écumes  que  l'on  enlève  avec  une  écumoire. 
Les  dissolutions  claires  sont  transportées  dans  des  cristaliisoirs  où, 
par  le  refroidissement ,  elles  abandonnent  la  plus  grande  partie  de 
l'azotate  de  potasse  qu'elles  renferment  ;  et  comme  les  cristaux 
seraient  très-volumineux,  on  agite  le  liquide  pour  qu'il  en  dépose 
de  petite  dimension. 

On  suit  précisément  la  même  méthode  que  pour  avoir  du 
carbonate  de  soude  pur.  Règle  générale ,  les  gros  cristaux  sont 
rarement  purs  lorsqu'ils  se  sont  formés  dans  un  milieu  qui  ne 
l'est  pas  lui-même.  Voici  la  raison  :  les  gros  cristaux  retiennent , 
dans  leur  intérieur,  de  faibles  quantités  d'eaux  mères  que  rien  ne 
peut  leur  enlever  ;  il  n'en  est  plus  de  même  pour  les  petits  cris- 
taux :  ils  ne  retiennent  que  cette  portion  qui  reste  interposée 
entre  cristal  et  cristal ,  et  qu'on  élimine  facilement  par  des  lavages 
à  froid.  Ainsi ,  lorsque  les  dissolutions  contiennent  des  sels  étran- 
gers à  celui  que  l'on  cherche,  il  ne  faut  jamais  isoler  ce  dernier 
sous  la  forme  de  cristaux  volumineux. 

L'azotate  de  potasse  cristallise  en  longs  prismes  à  6  pans  termi- 
nés par  des  pyramides  hexaèdres.  Leur  composition  est  représentée 
par  la  formule  KO,  Az  0* '.  Ils  sont  toujours  anhydres  :  leur  saveur 
est  d'abord  fraîche,  ensuite  piquante  et  amère  ;  ils  fondent  vers 
4-  350»  et  ils  se  figent  sans  cristalliser  ;  à  une  température  plus 
élevée,  ils  se  décomposent  ;  jetés  sur  les  charbons  ardents,  ils 
fusent  avec  éclat  de  lumière  blanche.  L'azotate  de  potasse  est  inso- 
luble dans  l'alcool  absolu;  400  parties  d'eau  à  +97°  en  dissol- 
vent 236  parties;  à  +  48°,  elles  n'en  dissolvent  que  29.  La  tem- 
pérature d'une  dissolution  saturée  et  bouillante  est  égale  à+  446°, 
et  l'eau  est  au  sel  :  :  4 :  3,35  (Lepage). 

L'azotate  de  potasse  s'humecte  un  peu  lorsqu'il  se  trouve  dans 
une  atmosphère  saturée  d'humidité  :  avec  du  soufre  et  du  charbon, 
il  forme  des  mélanges  explosifs  ;  ingéré  à  haute  dose,  il  occasionne 
de  graves  désordres,  surtout  dans  les  appareils  urinaires.  Il  sert 

1.  K    =    489  =    38,69)  _  A 

O    =    100=      7,9ijPota8M 4M0 

05  =    500  =    39,56)  .  .. 

Al=    475=:    1384  J  Acide  aw>tiqae 53,40 

1264  =  100,00  100,00 


i 
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principalement  à  la  confection  de  la  poudre.  Avant  de  parler  de 
cette  application,  j'inscrirai ,  pour  plus  de  brièveté,  dans  un  même 
tableau  les  propriétés  des  deux  azotates,  potasse  et  soude ,  puis 
nous  tâcherons  de  nous  rendre  compte  de  leur  formation  na- 
turelle. 

Acotate  de  potasse  =  KO,  AiO&.  Azotate  de  soude  =3  Na  o,  A»  o&. 

Prismes  à  6  pans  terminés  par  des  pyra-  Rhomboèdres  voisins  du  cube. 

mides  hexaèdres » 

Toujours  anhydre Toujours  anhydre. 

Saveur  fraîche,  piquante  et  amère ......  Saveur  fraîche,  piquante  et  amère. 

Décomposante  par  la  chaleur Décomposante  par  la  chaleur. 

Sur  les  charbons  ardents  H  fuse  avec  éclat  8ur  les  charbons  ardents,  il  fnse  avec 

de  lumière  blanche éclat  de  lumière  jaune. 

Insoluble  dans  l'alcool Insoluble  dans  l'alcool. 

Dans  une  dissolution  saturée  et  bouil-  Dans  une  dissolution  saturée  et  bouil- 
lante, l'eau  est  au  sel  :  :  i  :  3,35 lante,  l'eau  est  au  sel  :  :  1  :  2,17. 

100  parties  d'eau  à  -f  18°  en  disolvent  29  100  parties  d'eau  à  ■+•  18°  en  dissolvent 

de*el 85  de  sel  ' . 

1 00  parties  d'eau  à  -{-  0°  en  dissolvent  13  100  parties  d'eau  à  +  i  °,5  en  dissolvent  73 

de  sel de  sel. 

La  dissolution  aqueuse  saturée  bout  à  La  dissolution  aqueuse  saturée  bout  à 

+  116° -f-1190. 

Le  sel  s'humecte  légèrement  dans  l'air  Le  sel  s'humecte  beaucoup  dans  l'air 

humide. humide. 

Nous  avons  dit  que  la  nature  produit  des  azotates  à  profusion, 
surtout  dans  les  pays  chauds.  Quelle  peut  en  être  la  cause  ?  Il  est 
probable  qu'elle  n'est  pas  la  même  partout  et  qu'elle  est  de  na- 
ture complexe. 

Depuis  que  l'on  sait  qu'un  mélange  d'azote  et  d'oxygène  peut , 
sous  l'influence  de  l'électricité,  produire  de  l'acide  azotique,  on 
est  porté  à  attribuer  à  cette  même  influence  la  formation  de  la 
plus  grande  partie  des  azotates  dans  les  pays  très-chauds. 

Sous  Téquateur,  par  exemple,  il  se  fait  dans  l'atmosphère  des 
décharges  électriques  pendant  toute  l'année  :  il  doit  donc  se  for 

1 .  J'ai  rencontré  dans  les  traités  de  chimie  tant  de  divergences  sur  la  solubilité 
de  l'azotate  de  soude ,  que  j'ai  voulu  la  déterminer  moi-même.  J'ai  jugé  utile  de  le 
faire ,  d'autant  plus  que  suivant  M.  Marx,  l'azotate  de  soude  serait  presque  quatre 
fois  plus  solubleàO'  qu'à  +  10°;  ce  qui  constitue  dans  de  pareilles  limites  une 
singularité  sans  exemple ,  et  qui  mérite  d'être  vérifiée  Voici  mes  résultats. 

100  p.  d'eau  à  +     l',5     dissolvent...     73,27  de  sel. 

Id.  id.    à  +  ii<>,5  id 77,70      id. 

Id.  id.    à  4-  17»,9  id 85,00      id. 

Id.  id.    à  +    45*  id 114,44      id. 

Id.  id.    à -f  il»*  id 216,83      id. 

On  voit  donc  que  la  solubilité  de  l'azotate  de  soude  ne  présente  aucnne  anomalie  , 
et  qu'elle  augmente  avec  la  température  comme  pour  la  plus  grande  partie 
des  sels. 
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mer  de  l'acide  azotique  qui ,  absorbé  par  la  terre  où  se  trouvent  des 
alcalis,  se  salifiera. 

Dans  les  pays  tempérés,  la  nitrification  doit  tenir  à  une  autre 
cause. 

On  sait  qu'un  mélange  d'ammoniaque  et  d'air  produit  de  l'acide 
azotique  lorsqu'il  est  mis  en  contact  avec  un  corps  poreux  et  sous 
Faction  d'une  température  élevée.  D'un  autre  coté,  on  a  observé 
que  la  nitrification,  dans  les  pays  tempérés,  ne  s'effectue  en 
abondance  que  là  où  sont  des  matières  animales.  Ces  matières 
sont  azotées  et ,  lorsqu'elles  se  décomposent ,  forment  de  l'ammo- 
niaque ;  mais  celle-ci ,  surtout  à  l'état  naissant ,  peut ,  en  présence 
de  l'air,  et  en  contact  avec  des  matières  poreuses  (calcaires,  argiles, 
détritus  organiques) ,  se  transformer  en  acide  azotique.  Voilà 
donc  la  nitrification  expliquée  lorsqu'il  y  a  des  matières  animales  ; 
mais  on  voit  bien  souvent  se  former,  des  azotates  en  grande  abon- 
dance dans  des  localités  très-peu  riches  en  matières  azotées.  Dans 
ce  cas,  on  admet  que  l'azote  et  l'oxygène  de  l'air  se  combinent 
sous  la  triple  influence  des  corps  poreux,  de  l'humidité  et  des 
bases.  Cette  dernière  explication  n'est  pas  étayée  de  faits ,  comme 
les  deux  précédentes.  Quoi  qu'il  en  soit,  on  attribue  à  l'électricité 
la  nitrification  dans  les  pays  chauds  ;  à  l'oxydation  de  l'ammo- 
niaque et  à  la  porosité,  dans  fes  pays  tempérés;  et  lorsqu'on 
ignore  l'origine  de  l'ammoniaque ,  on  attribue  la  nitrification  à 
l'action  des  bases,  de  l'humidité  et  de  la  porosité  sur  les  princi- 
paux éléments  de  l'air. 

Arrivons  à  l'une  des  applications  les  plus  importantes  de  l'azo- 
tate de  potasse  :  la  fabrication  de  la  poudre. 

En  vous  parlant  de  la  poudre  à  tirer,  je  me  propose  moins  de 
vous  apprendre  à  la  fabriquer,  que  de  vous  instruire  de  sa  nature 
et  de  ses  propriétés.  Aussi ,  je  serai  très-bref  relativement  aux 
détails  de  sa  préparation. 

Vous  n'avez  pas  besoin  que  je  vous  dise  que  la  poudre  est  com- 
posée de  nitre  (azotate  de  potasse) ,  de  soufre  et  de  charbon  ;  je 
vous  ferai  seulement  observer  qu'elle  n'est  pas  une  combinaison, 
mais  bien  un  mélange  de  principes  combustibles  et  de  principes 
comburants. 

Elle  n'est  pas  une  combinaison,  car  à  l'aide  des  dissolvants, 
on  peut  séparer  les  matières  qui  la  composent ,  et  celles-ci  peu- 
vent être  -encore  réunies,  sans  qu'il  se  manifeste  un  seul  des 
phénomènes  qui  accompagnent  les  combinaisons  et  les  décompo- 
sitions. Souvenez- vous  que  le  nitre  renferme  presque  la  moitié 
de  son  poids  d'oxygène  ;  ajoutez  que  par  cela  même ,  la  poudre 
en  renferme  environ  un  tiers,  que  les  principes  combustibles 
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qui  en  font  partie  produisent ,  en  se  brûlant,  des  gaz  dont  le  vo- 
lume est  infiniment  plus  considérable  que  celui  de  la  masse  d  où 
ils  émanent ,  et  vous  aurez  tous  les  éléments  pour  vous  expli- 
quer ses  effets. 

Bien  que  la  poudre  à  tirer  soit  un  mélange ,  il  n'en  est  pas 
moins  vrai  que  les  quantités  pondérales  des  matières  dont  elle  est 
formée ,  représentent  en  général  de  véritables  proportions  chi- 
miques. Voici  la  composition  des  différentes  poudres  à  tirer  de 
France  et  de  plusieurs  autres  pays. 

TABLEAU  DES  DIFFÉRENTES   POUDRES  A  TIRER. 

Pays  de  la  fabrication.  Usage.  Proportions  de  tes  éléments. 

Nitre.  Charbon.  Soufre. 

(guerre 75,0..  12,5...  12, 

France {chasse 76,9..  13,5...  9,6 

'raine 62,0..  18,0...  20,0, 

i  du  gouvernement. .. .  75,0..  16,0...  10,0  ' 

deDartfort 75,0..  17,0...  8,0 

deTumbridge 76,0..  14,5...  9,5 

de  Hounslow 78,0..  14,0...  8,0 

Autriche id 76,0..  11,5...  12,5 

Prusse id 75,0..  13,0...  12,0 

Hollande id 70,0..  16,0...  14,0 

Suède id.. 75,0..  16,0...  9,0 

Berne id 76,0..  14,0...  40,0 

Chine id 75,7..  14,4...  9,0 

Si  l'on  excepte  la  poudre  de  mine ,  toutes  les  autres  s'appro- 
chent ou  coïncident  avec  les  proportions  suivantes  : 

74,8  de  nitre    =  4  équivalent  KO,  Az  O" 
4  4 ,9  de  soufre  es  4        id.  S 

13,3  decarbone=  3        id.  3C 


400,0 


Voyons  quel  peut  être  le  résultat  théorique  le  plus  simple  des 
réactions  réciproques  de  ces  trois  corps. 

L'azote  s'isolera,  à  cause  de  son  peu  d'énergie  chimique  ;  le 
carbone ,  en  vertu  de  son  pouvoir  réductif ,  s'emparera  de  l'oxy- 
gène ;  le  potassium  et  le  soufre  formeront  un  sulfure  :  de  sorte  que 
l'on  aura 

4  équivalent  de  sulfure  de  potassium      RS 

4  équivalent  d'azote Az  =2  volumes 

3  équivalents  d'acide  carbonique. ...  3  CO*  —=  6  volumes 
i.  25 
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Nous  voyons  donc  que  sur  5  éléments ,  3  prennent  la  forme*  ga- 
zeuse ,  leur  volume  par  conséquent  dépasse  de  beaucoup  celui  de 
la  masse  solide. 

Par  un  calcul  très-simple,  nous  pouvons  déterminer  approxima- 
tivement quel  est  le  rapport  théorique  du  volume  de  la  poudre  à 
celui  des  gaz  qu'elle  forme  en  détonant.  Supposons  que  le  volume 
de  400  grammes  de  poudre  soit  égal  à  celui  de  400  centimètres 
cubes.  Nous  dirons  : 

4 3«r,  3  de  carbone )        ..     a  .,    .,        ,     . 

35«',  5  d'oxygène  -(du  nitre)   )  =^^,  8  d  acide  carbonique. 

mais  ce  poids  d'acide  carbonique  correspond  à  peu  près  à  un  vo- 
lume égal  à  24600  centimètres  cubes.  De  plus,  40«r,  35  d'azote 
contenus  dans  le  nitre ,  en  prenant  la  forme  gazeuse ,  ont  un 
volume  égal  à  8230  centimètres  cubes.  Ainsi  : 

24600e- c  d'acide  carbonique 
8230e- c  d'azote 

32830e- e-  de  mélange  gazeux 

Par  conséquent  la  poudre  à  tirer,  en  brûlant ,  produira  un  mélange 
gazeux  dont  le  volume  est  328  fois  plus  grand  que  son  volume 
propre.  Notez  bien  que  ,  dans  mon  calcul ,  je  suppose  que  les  gaz 
se  sont  formés  dans  les  circonstances  normales  de  pression  et  de 
température  :  mais  il  n'en  est  pas  ainsi,  et  l'on  ne  s'éloigne  pas 
trop  du  vrai,  si  l'on  admet  que  le  volume  du  mélange  gazeux  est 
trois  fois  plus  grand  que  le  calcul  ne  suppose  ;  de  sorte  que  le 
rapport  du  volume  de  la  poudre  à  celui  des  gaz  qu'elle  produit  en 
brûlant,  est  environ  :  :  4  :  984. 

Quoique  les  résultats  de  ces  calculs  ne  soient  qu'approximatifs, 
ils  suffisent  néanmoins  à  vous  démontrer  pourquoi  la  poudre  à 
tirer,  en  s'enflammant ,  exerce  une  si  forte  pression  sur  les  parois 
qui  l'entourent  :  d'un  autre  côté ,  la  nature  des  principes  dont  elle 
est  formée ,  explique  pourquoi  elle  n'a  pas  besoin  de  l'interven- 
tion de  l'air  pour  brûler,  puisque  l'oxygène  qu'elle  renferme  est 
suffisant  pour  oxyder  ses  éléments  constituants  les  plus  combus- 
tibles. 

Ne  croyez  pas,  toutefois,  que  les  phénomènes  soient  aussi 
simples  que  nos  calculs  l'indiquent  i  il  est  évident  qu'il  doit  y 
avoir  des  réactions  secondaires  ;  en  effet ,  parmi  les  produits  de 
sa  combustion,  on  trouve,  outre  l'acide  carbonique,  l'azote  et 
le  sulfure  de  potassium  ,  on  trouve,  dis-je,  de  l'oxyde  de  carbone, 
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de  l'acide  sulfhydrique ,  de  l'hydrogène  carboné ,  du  sulfure  de 
carbone ,  du  sulfate  et  du  carbonate  de  potasse ,  du  cyanure  de 
potassium  et  de  la  vapeur  d'eau.  Mais  tous  ces  produits  acces- 
soires ne  changent  pas  le  principe  tel  que  nous  l'avons  admis ,  et 
ils  n'en  laissent  pas  moins  intacte  la  conséquence  fondamentale  ; 
c'est-à-dire  que  les  effets  explosifs  de  la  poudre  sont  dus  à  la 
formation  instantanée  d'une  grande  quantité  de  gaz.  Du  reste,  les 
effets  varient  suivant  les  proportions  du  mélange ,  et  suivant  la 
nature  et  la  qualité  de  ses  principes.  Ainsi ,  par  exemple ,  du 
charbon  très-calciné  vaut  mieux ,  pour  certaines  poudres ,  que 
du  charbon  moins  calciné,  et  qu'on  appelle  charbon  roux; 
mais  ce  dernier ,  dans  quelques  cas  ,  vaut  mieux  que  le  premier. 

Les  effets  de  la  poudre  ne  se  rattachent  pas  seulement  à  sa 
composition ,  mais  encore  à  ses  conditions  physiques.  On  sait  en 
effet,  que  dans  l'origine,  elle  fut  employée  à  l'état  de  poussière  : 
lorsque  plus  tard ,  on  l'employa  sous  forme  de  grains ,  on  vit  que 
les  effets  étaient  supérieurs  d'un  tiers  aux  effets  précédents.  La 
forme  des  grains  peut  même  exercer  une  influence.  Dans  certains 
cas ,  les  grains  arrondis  produisent  plus  d'effet  que  les  grains  an- 
guleux ;  car  les  interstices  que  laissent  les  premiers ,  étant  plus 
nombreux ,  les  gaz  se  répandent  plus  facilement ,  et  les  circons- 
tances sont  plus  favorables  à  l'inflammation  :  les  derniers ,  au 
contraire,  peuvent  se  resserrer,  et  alors  la  vitesse  d'inflammation 
diminue.  Ce  que  je  viens  de  dire  explique  la  raison  pour  laquelle 
la  poudre  très-divisée  (  pulvérin  )  est  d'un  mauvais  emploi  :  c'est 
que  se  tassant  trop,  elle  ne  livre  pas  un  passage  facile  à  la  flamme, 
et  la  combustion  de  la  masse  se  ralentit.  C'est  pourquoi  M.  Pio- 
bert  a  proposé  de  conserver  les  poudres  à  l'abri  des  chances 
d'explosion ,  en  les  mêlant  avec  du  charbon  finement  pulvérisé, 
dont  on  se  débarrasserait  au  besoin  par  un  simple  tamisage. 

Si  l'excessive  division  de  la  poudre  est  une  circonstance  défavo- 
rable à  la  production  du  plus  grand  effet ,  les  grains  trop  gros 
peuvent  aussi  impliquer  des  inconvénients  réels.  Vous  n'avez 
qu'à  jeter  les  yeux  sur  le  tableau  suivant  pour  vous  en  convaincre. 


RÉSULTATS  OBTENUS   A    L'AIDE   DU    MORTIER   ÉPROUVETTE 

AVEC   30   GRAMMES  DE  POUDRE. 

État  de  la.  poudre.  Projection  du  globe. 

Réunie  en  une  seule  galette Il  ne  sort  pas  de  l'âme. 

Divisée  en  7  à  8  morceaux Il  est  à  peine  rejeté  de  Téprouvette. 

Divisée  en  i 2  à  i 5  morceaux Lancé  à  3  mètres. 

Divisée  en  50  morceaux Lancé  à  9m, 08 5. 

Amenée  à  la  grosseur  de  la  poudre  de 

guerre Moyennement  porté  à  52  mètres. 
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L'expérience  a  démontré  que  les  grosseurs  les  plus  convenables 
pour  les  différentes  espèces  de  poudre ,  sont  les  suivantes  : 

Espace  de  la  poudre.  Grosseur  du  grain. 

Poudre  à  canon  et  de  mine.  •  !■>■>, 4    à  î"",5 

id.      àmousquet 0»»,6    à  Imm,* 

Ifine 0mm, 5     à  l«nra,0 

superfine..  0mm,25  à  0mm, 5 

royale ....  0«""»,25  et  au-dessous. 

Le  plan  de  ces  leçons  ne  me  permet  pas  d'entrer  dans  plus  de 
détails;  aussi  je  renvoie  les  personnes  qui  auraient  intérêt  à 
approfondir  ce  sujet,  aux  ouvrages  spéciaux,  et  notamment  à 
celui  que  M.  Piobert  a  publié ,  sur  la  nature  et  les  effets  de  la 
poudre.  Pour  moi ,  je  me  bornerai  à  un  énoncé  qui  résume  tout 
ce  que  Ton  a  pu  dire  sur  ce  sujet  :  «  la  poudre  la  plus  convenable, 
pour  une  arme  déterminée ,  est  celle  gui ,  brûlant  d'une  ma- 
nière complète  dans  le  temps  que  le  projectile  met  à  parcourir 
Pâme  de  la  pièce,  lui  imprime,  non  instantanément,  mais 
successivement ,  toute  la  force  de  projection  dont  elle  est  sus- 
ceptible. » 

La  poudre  ne  s'enflamme  qu'à  une  température  de  +  300°  brus- 
quement appliquée.  Si  on  la  chauffe  graduellement,  elle  perd  une 
partie  de  son  soufre ,  et  par  conséquent  toutes  ses  qualités.  Elle 
peut  être  enflammée  par  le  choc ,  si  toutefois  il  produit  une  cha- 
leur assez  élevée.  On  a  cru ,  pendant  longtemps ,  que  le  fer  seul 
pouvait  produire  un  pareil  effet  ;  il  n'en  est  rien  :  le  choc  du  cuivre 
contre  le  cuivre  ou  contre  le  fer,  celui  de  ce  dernier  métal  contre 
le  marbre ,  celui  du  plomb  contre  le  plomb ,  et  même  contre 
le  bois,  pourraient  occasionner  l'inflammation  de  la  poudre. 

Exposée  longtemps  à  l'air  humide,  la  poudre  absorbe  de  l'eau  et 
brûle  lentement  :  c'est  pourquoi ,  pour  sa  confection ,  l'on  ne  doit 
pas  se  servir  d'azotate  de  soude,  sel  beaucoup  plus  hygrométrique 
que  le  nitre. 

La  poudre  étant  un  mélange,  on  ne  peut  pas  parler  longuement  de 
ses  propriétés  physiques  et  organoleptiques,  car  elles  représentent 
la  somme  de  ces  mêmes  propriétés  que  chacune  des  matières  ap- 
porte ,  pour  sa  part ,  dans  le  mélange.  Ainsi ,  la  poudre  est  noire 
parce  qu'elle  renferme  du  charbon  ;  elle  a  un  goût  salé  parce  que 
le  salpêtre  a  un  goût  salé  lui-même;  aucun  dissolvant  ne  l'attaque 
complètement,  parce  que  l'un  de  ses  principes  (le  charbon)  ré- 
siste à  tous  les  dissolvants  ;  en  effet ,  l'alcool  n'exerce  sur  elle  au- 
cune action ,  l'eau  ne  lui  enlève  que  le  nitre ,  et  le  sulfure  de 
carbone  ne  lui  enlève  que  le  soufre.  Aussi ,  est-ce  par  ces  deux 
derniers  réactifs  qu'on  peut  en  faire  l'analyse. 
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Après  ces  généralités ,  je  vais  tâcher  de  vous  donner  une  idée 
sommaire  de  sa  fabrication. 

Les  matières  premières  qui  servent  à  la  confection  de  la  poudre 
doivent  être  convenablement  choisies;  du  salpêtre  qui  contien- 
drait plus  de  3  millièmes  de  sel  marin ,  du  soufre  qu'un  peu 
d'acide  sulfureux  ou  sulfurique  rendrait  légèrement  acide,  du 
charbon  mal  calciné,  ne  donneraient  qu'un  mauvais  produit.  Pour 
préparer  de  la  bonne  poudre ,  il  faut  se  servir  de  salpêtre  en  pe- 
tits cristaux ,  et  purifié  suivant  le  procédé  dont  je  vous  ai  entre- 
tenus. Le  soufre  doit  être  en  canons  ;  on  le  pulvérise  en  l'introdui- 
sant avec  des  billes  en  bronze  dans  des  tonnes  auxquelles  on 
applique  un  mouvement  de  rotation  ;  on  le  tamise  ensuite  dans 
un  blutoir  semblable  à  celui  qu'on  emploie  pour  bluter  la  farine  ; 
opération  très-importante,  car  elle  a  pour  but  de  séparer  les 
petits  grains  de  sable  qui ,  plus  tard ,  pourraient  occasionner  de 
graves  accidents.  La  préparation  du  charbon  est  l'objet  d'un  soin 
tout  particulier;  d'abord  tous  les  bois  ne  conviennent  pas  égale- 
ment :  la  bourdaine ,  le  fusain ,  le  peuplier ,  le  châtaignier,  les 
tiges  de  chanvre  et  de  chènevottes  sont  les  végétaux  que  l'on 
estime  comme  étant  les  plus  propres  pour  la  fabrication  de  la 
poudre  de  guerre.  Le  peuplier,  l'aune ,  le  tremble ,  le  tilleul  et  le 
saule  sont  estimés  pour  la  poudre  de  mine  ;  leur  carbonisation  ne 
se  fait  jamais  en  meules ,  mais  exclusivement  dans  des  fosses  ou 
dans  des  cylindres. 

Les  fosses  sont  des  cavités  circulaires  que  l'on  pratique  dans 
la  terre  et  qu'on  revêt  intérieurement  de  briques  ;  leur  diamètre 
est  d'un  mètre  et  demi ,  et  leur  profondeur  d'un  peu  plus  d'un 
mètre.  Elles  sont  comblées  de  morceaux  de  bois  auxquels  on  met 
le  feu  par  une  ouverture  ménagée  au  bas  de  la  fosse  :  on  remue 
souvent  le  bois  allumé,  pour  rendre  la  combustion  plus  uniforme  ; 
dès  que  la  flamme  a  cessé,  on  étouffe  le  feu  en  fermant  l'ouver- 
ture supérieure  avec  un  couvercle  métallique.  Après  3  à  k  jours, 
le  charbon  est  retiré  et  livré  à  un  minutieux  triage,  pour  séparer 
tous  les  fumerons,  et  même  les  morceaux  qui  auraient  subi  une  trop 
forte  calcination,  et  seraient  devenus  par  conséquent  trop  denses 
et  trop  compactes.  Par  ce  procédé,  400  parties  de  bois  en  don- 
nent 20  de  charbon. 

La  direction  des  poudres  en  France  a  remplacé  les  fosses  par 
des  chaudières  en  fonte,  parce  qu'en  se  dégradant  moins  elles 
présentent  plus  d'économie. 

Le  procédé  des  cylindres  consiste  en  une  distillation  faite  en 
vase  clos,  dont  la  forme  rappelle  celle  des  cylindres  qui  servent 
à  la  fabrication  de  l'acide  muriatique.  Le  fourneau  est  tellement 
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disposé  que  la  flamme  n'arrive  à  la  cheminée  qu'après  avoir  par- 
couru toute  la  circonférence  du  cylindre  ;  de  plus ,  il  est  muni 
de  registres  qui  facilitent  la  conduite  du  feu.  L'un  des  fonds  du 
cylindre  est  percé  de  4  trous ,  portant  chacun  un  tube  en  tôle. 
Trois  de  ces  tubes  servent  de  témoins,  parce  qu'ils  renferment  des 
baguettes  du  même  bois  que  l'on  carbonise  ;  examinées  de  temps 
en  temps ,  ces  baguettes  permettent  de  surveiller  la  marche  de 
la  carbonisation.  Le  quatrième  tube  n'est  pas  bouché  et  met  en 
communication  l'intérieur  de  l'appareil  avec  l'air  extérieur  :  il 
sert  à  dégager  les  gaz  et  les  vapeurs  qui  se  forment  pendant  l'o- 
pération. 

Le  charbon  préparé  dans  les  cylindres  sert  à  la  confection  de 
la  poudre  de  chasse.  Il  n'a  pas  été  trop  calciné,  et  c'est  plutôt  du 
bois  torréfié  que  carbonisé.  En  effet,  il  est  roux ,  et  ne  renferme 
pas  plus  de  72  0,0  de  carbone  ;  mais,  en  revanche,  il  renferme 
beaucoup  d'oxygène  et  d'hydrogène.  Il  donne  une  poudre  trop 
explosible ,  connue  sous  le  nom  de  poudre  brisante,  qui  ne  con- 
vient pas  aux  bouches  à  feu. 

On  connaît  plusieurs  procédés  pour  fabriquer  de  la  poudre;  je 
ne  vous  parlerai  que  de  ceux  qui  sont  principalement  employés  en 
France.  La  confection  de  la  poudre  comprend  les  opérations  sui- 
vantes : 

^Trituration.  4e  Compression. 

2e  Mélange.  5e  Granulation. 

3*  Humectation.  6e  Séchage. 

I  es  procédés  ne  varient  que  pour  les  4  premières.  La  tritura- 
lion  des  matières  est  encore  exécutée  par  des  pilons  :  on  fait  battre 
par  un  pilon,  dont  l'extrémité  est  en  bronze,  10  kilogrammes  de 
mélange,  dans  une  cavité  de  forme  à  peu  près  sphérique,  creusée 
dans  une  pièce  de  bois  de  chêne.  Le  fond  de  cette  espèce  de  mor- 
tier (fig.  63)  est  garni  d'un  tampon  de  bois  dur. 

Imaginez  deux  rangées  de  \  2  mortiers  chacune,  dont  les  pilons, 
pesant  40  kilogrammes,  sont  soulevés  par  un  mécanisme,  55  fois 
par  minute ,  à  la  hauteur  de  0m,40  ;  et  vous  aurez  une  idée  de  ce 
que  l'on  appelle  une  batterie,  dans  un  moulin  à  poudre. 

On  met  d'abord  dans  chaque  mortier  un  litre  d'eau,  et  ik,25  de 
charbon  en  morceaux,  que  l'on  fait  battre  pendant  une  demi- 
heure;  on  ajoute  ensuite  7k,5  de  salpêtre,  et  ik,25  de  soufre.  On 
mélange  bien  les  trois  matières  à  la  main,  et  pendant  le  premier 
quart  d'heure  on  ne  fait  battre  que  40  coups  par  minute.  Après 
chaque  heure  de  battage,  on  fait  passer  les  matières  d'un  mortier 
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dans  un  autre.  On  surveille  pour  ajouter,  de  temps  en  temps,  de 
petites  quantités  d'eau,  et  ce  n'est  qu'après  le  W  rechange  que 
le  battage  continue  sans  interruption  pendant  deux  heures.  De 

cette  manière ,  le  mélange  aura  reçu 
environ  30,000  coups  dans  l'espace  de 
24  heures.  Si  le  nombre  des  coups 
était  sensiblement  moindre,  la  poudre 
serait  peu  compacte  et  ne  pourrait 
pas  supporter  le  transport. 

Pour  la  poudre  de  chasse,  les  pilons 
sont  généralement  remplacés  par  deux 
meules  pesant  4,000  à  5,000  kilo- 
grammes  :  elles  sont  le  plus  souvent 
en  fonte,  roulent  verticalement  dans 
une  auge  de  même  métal,  et  sont 
accouplées  et  liées  par  leur  axe  à  un 
arbre  vertical  qui ,  en  tournant,  leur 
fait  faire  dix  révolutions  par  minute. 
On  met  dans  l'auge  50  kilogrammes 
de  composition  ,  préparée  en  faisant 
tourner  pendant  douze  heures,  dans 
des  tonnes,  24  kilogrammes  de  char- 
bon roux  avec  des  gobilles  de  bronze;  on  y  introduit  ensuite  45 
kilogrammes  de  soufre,  et  l'on  continue  le  tournage  encore  six 
heures.  Enfin,  on  retire  le  mélange,  on  y  ajoute  420  kilogrammes 
de  salpêtre,  et  l'on  introduit  le  tout  dans  une  nouvelle  tonne 
appelée  mélanyeoir ,  où  il  sera  encore  tourné  pendant  douze 
heures. 

Au  moyen  d'une  presse  hydraulique,  on  peut  éviter  l'emploi 
des  pilons  ou  des  meules.  A  cet  effet,  on  humecte,  avec  un 
dixième  d'eau,  la  composition  sortant  du  mélangeoir  ;  on  a  soin 
de  répartir  bien  également  le  liquide,  en  brassant  avec  les  mains 
et  en  se  servant  d'un  arrosoir  très-fin  ou  d'une  brosse  ;  on  crible  la 
matière,  et  on  la  soumet  à  la  presse,  qui  la  met  à  l'état  de 
galette. 

Quel  que  soit  le  procédé  employé  pour  former  la  pâte,  sa  gra- 
nulation est  toujours  exécutée  de  la  même  manière.  On  commence 
par  la  sécher  (  essorer)  suffisamment  pour  qu'elle  puisse  se  bri- 
ser ;  ensuite  elle  est  divisée  sur  un  crible,  que  l'on  appelle  guil- 
laume,  par  l'action  du  tourteau,  disque  lenticulaire  en  bois  dur, 
pesant  de  2  à  5  kilogrammes.  Par  l'effet  d'un  mouvement  de  va-et- 
vient  communiqué  au  crible,  le  tourteau  tourne  constamment  au- 
tour de  la  circonférence  du  crible  même,  et ,  par  son  poids,  il 


Fig.  63. 
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brise  et  comprime  assez  la  composition -pour  la  forcer  à  passer  à 
travers  les  trous  :  ceux-ci  ont  des  diamètres  qui  varient  suivant 
la  nature  de  la  poudre  qu'ils  sont  destinés  à  cribler. 

La  poudre  divisée  est  ensuite  passée,  sans  tourteau,  au  crible 
appelé  grénoir.  Il  sert  de  sur-égalisoir  pour  égaliser  les  grains 
trop  gros.  Un  troisième  crible,  appelé  sous-éyalisoir,  sert  à  sé- 
parer les  grains  très-fins. 

Le  séchage  s'opère  à  l'air  libre  ou  par  la  chaleur  artificielle.  La 
première  méthode  n'est  praticable  que  dans  la  bonne  saison.  On 
étend  sur  des  toiles  la  poudre  humide  en  couches  de  3  à  4  milli- 
mètres d'épaisseur.  Ces  toiles  sont  exposées  sur  des  tables,  pla- 
cées le  long  d'un  mur  exposé  au  midi.  On  renouvelle  de  temps  en 
temps  la  surface  de  la  poudre  pour  hâter  la  dessiccation,  qui ,  dans 
les  circonstances  favorables,  se  termine  dans  l'espace  de  dix  à 
douze  heures. 

Dans  une  sécherie  artificielle,  un  courant  d'air  chauffé  traverse 
une  couche  de  poudre  assez  mince  et  la  sèche  en  toute  saison 
d'une  manière  régulière  et  sans  main-d'œuvre.  Par  ce  procédé, 
on  peut  sécher  jusqu'à  4 ,200  kilogrammes  de  poudre  par  jour. 

Il  y  a  une  opération  que  l'on  fait  subir  seulement  à  la  poudre 
de  chasse  et  qui  porte  le  nom  de  lissage:  elle  a  pour  objet  de 
donner  à  la  poudre  une  surface  polie  et  brillante  qui  lui  donne 
plus  de  densité  et  assure  sa  conservation.*  Cette  opération  s'exé- 
cute avant  le  séchage  et  peut  encore  servir  à  masquer  le  défaut 
d'une  poudre  molle  et  poreuse.  Le  lissoir  est  un  tonneau  garni 
de  quelques  côtes  peu  saillantes,  et  dans  lequel  la  poudre  est  in- 
troduite toute  seule.  Par  la  rotation  du  tonneau,  elle  roule  conti- 
nuellement sur  elle-même,  les  côtes  de  bois  renouvellent  les  points 
de  contact ,  les  grains  usent  leurs  aspérités  et  se  polissent.  Le  lis- 
sage dure  trente-six  à  quarante  heures  ;  s'il  durait  davantage,  la 
poudre  acquerrait  une  plus  grande  densité,  mais  elle  perdrait  un 
peu  de  son  inflammabilité. 

La  poudre  de  guerre  ou  de  chasse,  une  fois  granulée,  se  présente 
sous  la  forme  de  petits  grains  de  différente  grandeur,  mais  tous 
anguleux.  Il  y  a  cependant  la  poudre  de  mine,  dont  les  grains 
sont  ronds.  Le  mécanisme  employé  pour  l'amener  à  cet  état  se 
compose  de  deux  grandes  tonnes  en  bois  de  chêne,  montées  sur 
un  même  axe  en  fer  ;  un  seul  de  leurs  fonds  porte  une  ouverture 
circulaire  :  une  d'elles  (le  granuloir)  est  destinée  à  la  granulation, 
l'autre  au  lissage.  On  introduit  dans  la  première  4  00  kilogrammes 
de  poudre  granulée  provenant  d'une  opération  précédente,  mais 
trop  fine  pour  pouvoir  servir  ;  on  fait  tourner  la  tonne  et  on  y  fait 
arriver  dans  l'intérieur  5  0/0  d'eau,  au  moyen  d'un  tube  terminé 
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en  pomme  d'arrosoir.  Cette  espèce  de  pluie  fine  humecte  la 
poudre  d'une  manière  uniforme  :  si ,  à  ce  moment ,  on  introduit 
dans  la  même  tonne  50  kilogrammes  de  composition  sortant  du 
mélangeoir,  comme  celle-ci  est  pulvérulente,  elle  adhérera  à  la 
surface  des  grains  humides  ;  chacun  d'eux  deviendra  un  noyau,  et 
tous,  grâce  à  leur  roulement  incessant ,  prendront  la  forme  sphé- 
rique.  Si  l'on  fait  un  second  arrosage  et  si  l'on  ajoute  de  la  nou- 
velle composition,  les  grains  grossiront  encore  et  on  les  amènera 
ainsi  au  diamètre  que  l'on  voudra.  En  général ,  l'opération  ne 
dure  que  trente-cinq  à  quarante  minutes,  et  les  additions  ne 
dépassent  jamais  le  nombre  de  deux.  Gomme  les  grains  primitifs 
ne  sont  pas  tous  exactement  de  la  même  grosseur,  on  les  y  amène 
au  moyen  des  égalisoirs  dont  j'ai  parlé  il  y  a  un  instant.  Tous  les 
grains  dont  le  diamètre  est  compris  entre  4mm,2  et  3mm,4  sont 
considérés  comme  réglementaires,  et  n'ont  plus  qu'à  être  soumis 
au  lissage.  Cette  opération  s'exécute  dans  la  seconde  tonne  qui 
fait  partie  du  mécanisme.  ' 

En  somme,  sous  le  rapport  de  la  composition,  la  poudre  fran- 
çaise se  divise  en  trois  espèces  :  celle  de  mine,  celle  de  guerre, 
et  celle  de  chasse  * .  Sous  le  rapport  de  la  forme,  elle  se  divise  en 
deux  espèces,  l'anguleuse  et  la  ronde.  La  poudre  de  mine  et  la 
poudre  de  chasse  sont  lisses  ;  celle  de  guerre  ne  l'est  point.  Chacune 
d'elles  a  des  propriétés  particulières  qui  résultent  et  de  leur  com- 
position spéciale,  et  de  leurs  qualités  physiques;  chacune  d'elles 
est  destinée  à  un  usage  particulier  :  elles  ne  peuvent  pas  se  rem- 
placer, mais  leurs  effets,  quelle  qu'en  soit  la  mesure,  dépendent 
toujours  de  la  formation  instantanée  d'un  mélange  gazeux,  dont 
le  volume  est  énorme  comparativement  à  celui  de  la  masse  qui 
l'engendre. 

Revenons  aux  sels  alcalins,  que  nous  avions  oubliés  un  instant 
pour  nous  occuper  d'une  de  leurs  applications  les  plus  impor- 
tantes. 

Parmi  les  sels  alcalins  qui  nous  restent  encore  à  étudier,  il  y 
en  a  un  qui  est  d'un  grand  intérêt  pour  les  chimistes  :  c'est  le 
chlorate  de  potasse,  source  aussi  commode  qu'abondante  d'oxy- 
gène, et  oxydant  de  premier  ordre.  Outre  son  emploi  fréquent  dans 
les  laboratoires,  il  sert  encore  à  la  préparation  des  capsules  ful- 

1.  La  pondre  de  chasse  présente  trois  variétés  :  la  fine,  la  tuperfine  et  la  royale. 
Leur  composition  est  la  même  ;  elles  ne  différent  que  sons  le  rapport  de  la  dorée  des 
opérations  à  l'aide  desquelles  on  les  prépare.  La  superflne,  par  exemple,  est  fabri- 
quée avec  le  ponssier  de  la  fine  :  elle  subit  donc  deux  fois  les  mêmes  opérations.  La 
royale  n'est  fabriquée  qu'avec  du  charbon  exclusivement  roux ,  passé  deux  fois  sous 
les  meules ,  et  la  seconde  fois  après  avoir  été  déjà  granulée. 

i.  25. 
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minantes  pour  l'artillerie  ou  les  fusils  de  munition  '.  Cette  applica- 
tion est  la  principale  cause  de  la  grande  consommation  de  ce  sel, 
aussi  le  fabrique-t-on  aujourd'hui  sur  uue  grande  échelle.  Du  reste, 
le  procédé  de  sa  préparation  est  très-simple:  il  su  Hit  de  faire  arriver 
un  courant  de  chlore  dans  une  dissolution  concentrée  de  potasse 
pour  voir,  au  bout  de  quelque  temps,  des  paillettes  brillantes  de 
chlorate  de  potasse  se  déposer  au  fond  du  liquide.  Il  faut  même 
que  le  tube  abducteur  soit  assez  large  pour  qu'il  ne  s'obstrue  pas. 
On  ne  prépare  pas  autrement  le  chlorate  de  potasse  en  grand  :  le 
chlore  est  dégagé  dans  des  bombonnes  où  se  trouve  de  l'acide 
chiorhydrique,  dans  lequel  plonge  une  cage  cylindrique  conte- 
n  nant  de  petits  morceaux  de  manganèse.  Cette 

^«Hwf      figure  (fig.  64)  vous  en  donne  une  idée.  A  est  le 
I     réservoir  du  manganèse  :  il  est  mobile  et  peut  être 
k     nettoyé  à  volonté;  cet  appareil  est  très-commode 
I    el  très-économique,  car  le  manganèse  en  poudre, 
9    tel  qu'on  s'en  sert  dans  les  laboratoires,  adhère 
f     aux  parois  des  ballons  et  en  occasionne  souvent 
la  rupture.  Imaginez  maintenant  plusieurs  de  ces 
Fig-  «*.        sources  de  chlore  en  communication  avec  d'autres 
bombonnes  renfermant  une  dissolution  de  potasse  à  35°,  et  vous 
saurez  ce  que  c'est  qu'un  appareil  en  grand  destiné  à  la  fabrica- 
tion du  chlorate  de  potasse. 

En  vous  parlant  de  l'action  du  chlore  sur  les  oxydes,  je  vous 
ai  dit  ce  qui  se  passe  lors  de  la  préparation  du  chlorate  dépotasse; 
j'y  reviendrai  aujourd'hui  pour  un  motif  d'opportunité  :  le  chlore 
porte  son  action  sur  l'oxygène  et  sur  le  potassium  à  la  fojs  :  avee 
"  le  premier,  il  forme  de  l'acide  chlorique  (si  la  dissolution  alcaline 
est  concentrée  )  ;  avec  le  second ,  du  chlorure  de  potassium  : 

6  Cl  -f  6  KO  =  5  KC1  +  KO,  Cl  0* 


1.  Viiiti  U^mnrxisitioQslesuluausilcespoiirlapréparatio 

Fulminile  de  mercure....     Il  .... 
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el  uo  peu  dp  gomme  ou  de  gélatine  ;  quelquefois  le  ebl 
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Les  phénomènes  ne  seraient  pas  différents  si  Ton  se  servait  do 
carbonate  de  potasse  au  lieu  de  potasse,  car  l'acide  carbonique  se 
dégagerait. 

La  préparation  en  grand  du  chlorate  de  potasse  peut  encore 
être  faite  par  double  décomposition.  On  commence  par  faire  arri- 
ver du  chlore  dans  du  lait  de  chaux  :  on  a  ainsi  de  l'hypochlorite  de 
chaux  ;  en  y  ajoutant  des  proportions  convenables  de  chlorure  de 
potassium,  et  en  faisant  bouillir  le  mélange,  il  se  forme  du  chlorate 
de  chaux  :  ce  sel  échange  ses  principes  avec  le  chlorure  de  po- 
tassium, et  il  en  résulte  du  chlorure  de  calcium  et  du  chlorate  de 
potasse  ;  ce  dernier  composé,  en  vertu  de  sa  faible  solubilité,  se 
sépare  sous  forme  de  lames  cristallines.  On  le  purifie  par  des  cris- 
tallisations réitérées. 

Le  chlorate  de  potasse  cristallise  en  lames  hexagonales  symé- 
triques, incolores  et  souvent  irisées.  Ce  sel  est  insoluble  dans 
l'alcool  :  400  parties  d'eau,  à  la  température  de  l'ébullition,  en 
dissolvent  60,24,  et  seulement  6,03  si  la  température  est  à 
-f  4 5°, 37.  On  ue  lui  connaît  pas  d'hydrates,  de  sorte  que,  jusqu'à 
présent ,  il  s'est  toujours  présenté  avec  la  composition  d'un  sel 
anhydre  (KO, Cl O*)1. 

Ce  sel  fond  à  +  400°  ;  à  une  température  plus  élevée,  il  se  dé- 
compose en  oxygène  et  perchlorate  de  potasse  ;  à  une  tempéra- 
ture encore  plus  élevée,  ce  nouveau  sel  se  décompose  à  son  tour, 
et  l'on  a  finalement  de  l'oxygène  pour  produit  et  du  chlorure  de 
potassium  pour  résidu.  On  s'aperçoit  de  la  succession  de  ces  deux 
phases  lorsqu'on  prépare  de  l'oxygène  avec  du  chlorate  de  potasse 
sans  intervention  d'oxyde  de  cuivre  ou  de  manganèse  :  on  re- 
marque alors  que  les  premières  portions  d'oxygène  n'exigent  pas, 
pour  se  dégager,  une  température  très-élevée  ;  mais,  à  mesure 
que  l'opération  avance,  le  dégagement  devient  de  plus  en  plus 
difficile  :  c'est  que  le  perchlorate  de  potasse  ne  se  décompose 
qu'à  une  température  beaucoup  plus  élevée  que  celle  qui  est  né- 
cessaire à  la  décomposition  du  chlorate.  Représentons  ces  deux 
phases  par  des  équations  : 

ipe  phase  2 KO,  Cl  O*  =  KCI  +  KO,  Cl  0T  +  4  O 

Chlorate  de  Chlorure      Perchlorate  do        Oxy- 

potasse.         de  potassium.        potasse.  gène. 

2"  phase     KO,  CIO7  =  KC1  +80 

*•  K    =    489=    31,91  )_,     ,        4      .  __  ._ 

400  =     6  52  i  Qxyàe  de  potassium. . . .    38,43 


0    = 
50    =s    500  =    32,60 
Cl    =    443  = 


2897  !  ^c"*e  chlOTHjnii 61,57 


1532  =  100,00  100,00 
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On  voit  donc  que  le  chlorate  de  potasse  ne  fournit  par  lui-même 
que  le  tiers  de  son  oxygène ,  et  se  transforme  en  perchlorate  ; 
ensuite  ce  dernier  sel  se  décompose  à  son  tour  et  il  se  désoxyde 
complètement  :  aussi ,  pour  le  préparer,  traite-on  par  de  l'eau  le 
résidu  de  la  décomposition  ignée,  mais  incomplète,  du  chlorate 
de  potasse  ;  peu  soluble  dans  l'eau,  le  perchlorate  de  potasse  se 
sépare  aisément  du  chlorure  de  potassium  qui  l'accompagne. 

Si  vous  vous  spuvenez  de  l'instabilité  de  l'acide  chlorique,  vous 
comprendrez  facilement  pourquoi  le  chlorate  de  potasse  est  un 
oxydant  de  premier  ordre.  L'oxygène,  faiblement  retenu  par  le 
chlore,  passe  avec  facilité  aux  corps  combustibles  et  forme  avec 
eux  des  mélanges  extrêmement  explosifs. 

Voyez  :  je  frappe  violemment ,  avec  un  marteau ,  une  petite 
quantité  d'un  mélange  de  chlorate  de  potasse  et  de  soufre;  cela 
suffit  pour  qu'il  y  ait  une  forte  explosion  :  elle  aurait  été  encore 
plus  forte  si ,  à  la  place  du  soufre ,  j'avais  mis  du  phosphore. 

Rien  ne  peut  mieux  donner  une  idée  de  la  faculté  oxydante  ou 
comburante  du  chlorate  de  potasse  que  cette  expérience.  Voici  un 
mélange  de  chlorate  de  potasse,  de  soufre  et  de  lycopode,  matière 
végétale  pulvérulente  facilement  inflammable.  Je  verse  sur  ce  mé- 
lange une  goutte  d'acide  sulfurique  pour  mettre  en  liberté  un  peu 
d'acide  chlorique  :  cet  acide ,  très-instable  par  sa  nature ,  se  dé- 
compose ,  et  son  oxygène  se  porte  sur  le  soufre  et  l'enflamme  :  dès 
lors ,  la  matière  végétale  s'enflamme  à  son  tour  et  la  masse  entière 
brûle  avec  éclat. 

On  a  essayé  de  faire  entrer  une  petite  quantité  de  chlorate  de 
potasse  dans  la  poudre ,  mais  ce  mélange  la  rendit  si  brisante 
qu'on  y  renonça. 

Le  chlorate  de  potasse  a  deux  caractères  saillants  :  il  fuse  avec 
grande  vivacité  lorsqu'on  le  projette  sur  des  charbons  ardents ,  et 
il  colore  en  jaune  l'acide  sulfurique  ordinaire ,  lorsqu'on  en  dis- 
sout dans  ce  liquide  une  quantité  extrêmement  faible.  Dans  le 
premier  cas ,  l'oxygène  qui  provient  de  la  décomposition  ignée  du 
sel ,  réagit  sur  le  charbon  incandescent  et  en  ravive  la  combus- 
tion; dans  le  second  cas,  l'acide  chlorique  rendu  libre,  passe  à 
l'état  d'acide  hypochlorique/C'est  à  ce  dernier  composé  qu'est  due 
la  couleur  jaune ,  ainsi  que  nous  l'avons  vu  ailleurs. 

En  résumé,  le  chlorate  de  potasse  est  un  sel  anhydre  peu  soluble 
et  décomposable  par  la  chaleur  :  il  est  un  oxydant  de  premier 
ordre,  et  peut  servir  de  base  aux  mélanges  explosifs  et  détonants. 

Sous  le  nom  d'eau  de  Javelle  et  d'eau  de  Labaraque,  on  con- 
naît deux  liquides  dont  on  se  sert  pour  blanchir  çt  pour  désinfec- 
ter. Ce  sont  des  dissolutions  d'hypochiorites  alcalins. 
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On  les  prépare  en  faisant  arriver  un  courant  de  chlore  dans  une 
dissolution  non  concentrée  de. carbonate  de  potasse  ou  de  soude. 
En  vous  parlant  de  l'action  du  chlore  sur  les  oxydes ,  je  vous  ai 
déjà  dit  ce  qui  se  passait  dans  l'acte  de  leur  préparation  :  lorsque 
je  vous  parlerai  de  l'hypochlorite  de  chaux ,  j'aurai  encore  l'occa- 
sion d'y  revenir  ;  c'est  alors  que  je  vous  les  ferai  connaître,  sous 
le  point  de  vue  de  leurs  applications. 

L'eau  de  Javelle  (hypochlorite  de  potaése)  est  ainsi  dénommée 
parce  qu'on  la  fabriqua  la  première  fois  dans  un  hameau  de  ce 
nom,  près  de  Paris.  L'hypochlorite  de  soude  est  appelé  eau  de 
Labaraque,  parce  qu'un  pharmacien  de  ce  nom  en  proposa  l'usage 
comme  antiseptique.  Aussi  en  fit-on  une  grande  consommation 
lors  de  la  première  invasion  du  choléra  en  France. 

Le  phosphate  neutre  de  soude,  est  le  seul  phosphate  alcalin 
que  Ton  rencontre  dans  le  commerce  et  qu'on  emploie  souvent 
dans  les  laboratoires.  On  le  prépare  en  décomposant  le  biphos- 
phate  de  chaux  [voir  la  préparation  du  phosphore)  par  du 
carbonate  de  soude  :  il  se  précipite  du  carbonate  de  chaux ,  et  il 
reste  dans  la  liqueur  du  phosphate  de  soude  que  l'on  isole  par 
évaporation. 

Le  phosphate  de  soude  ordinaire  cristallise  en  prismes  rhom- 
boïdaux  qui  s'elïleurissent  facilement;  il  a  un  goût  urineux  et 
une  réaction  alcaline  ;  il  est  insoluble  dans  l'alcool ,  soluble  dans 
4  parties  d'eau  froide ,  et  dans  deux  parties  d'eau  bouillante. 
Abstraction  faite  de  son  eau  d'hydration ,  il  renferme  une  molé- 
cule d'eau  basique ,  deux  de  soude  et  une  d'acide  phosphorique  : 
sa  composition  est  donc  représentée  par  [  (  Na  0)  *  HO,  Ph  0*] .  Lui 
enlève-t-on  par  une  calcination  prolongée  sa  molécule  d'eau  ba- 
sique ,  il  change  de  nature  et  devient  pyrophosphate  de  soude  : 
[  (NaO)*PhO*].  Dans  son  état  normal,  et  tel  qu'on  le  trouve 
dans  le  commerce ,  il  renferme  24  équivalents  d'eau 

[(NaO)«HO,PhO»  +  24aq]1, 

qui  peuvent  être  expulsés  à  une  température  de  beaucoup  infé- 
rieure à  celle  qui  est  nécessaire  pour  expulser  l'eau  basique.  Ce 
sel  présente  plusieurs  degrés  d'hydratation  :  lorsqu'il  cristallise 
au-dessus  de  +  30°,  il  ne  contient  que  45  molécules  d'eau  :  dans 

1.       Ph05  =    906,0=  20,00  \ 

2NaO    =    774,0=  17,25    Sel  anhydre 39,81 

H  0    =    112,5  =  2,56  ) 

24H  0    =2700,0=  60,19..Ean 60,19 

4486,5  =100,00  100,00 
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certaines  cirœnstances  qui  n'ont  pas  encore  été  bien  déterminées, 
il  peut  s'hydrater  encore  davantage  et  en  prendre  26.  Ce  sel  pré- 
sente donc  3  degrés  d'hydradation. 

\*  [(NaO)»HO,Ph08  +  i5aq.] 

2°  [  (Na  0)9  HO,  Ph  0*  +  2  i  aq.  ] 
3«  [  (Na  0)a  HO,  Ph  0*  +  26  aq.  ] 

Le  phosphate  de  soude  est  un  sel  qui,  bien  qu'anhydre,  n'a- 
bandonne pas  moins  de  l'eau,  lorsqu'il  est  exposé  à  une  tempé- 
rature élevée  ;  mais  cette  eau ,  je  le  répète ,  y  joue  le  rôle  de  base, 
si  bien  qu'on  peut  la  remplacer  par  une  base  véritable. 

En  effet ,  si  je  verse  sur  une  dissolution  de  ce  sel ,  dont  là  ré- 
action est  alcaline,  de  l'azotate  d'argent  également  dissous,  qui 
est  un  sel  neutre  aux  réactifs ,  j'obtiens  un  précipité  jaune  de 
phosphate  d'argent,  et  la  liqueur  acquiert  la  réaction  acide. 
Examine-t-on  ce  phosphate  d'argent,  on  trouve  qu'il  est  com- 
posé d'un  équivalent  d'acide  phosphorique  et  de  trois  équivalents 
d'oxyde  métallique.  Qu'est-il  arrivé?  Cette  équation  va  nous  le 
dfre. 

(NaO)2HO,Ph05+3AgO,AzO&=(AgO)3,PhO!i  +  2NaO,Az05-hA2  0SHO, 
Phosphate  de  Azotate  d'ar-         Phosphate  d'ar-         Azotate  de  Acide  azo— 

soude.  gent.  gent.  soude.  tique. 

On  voit  que  l'acide  phosphorique  a  changé  de  base  mais  non 
de  saturation;  après  la  réaction  il  contient  trois  molécules  d'oxyde 
d'argent ,  au  lieu  de  deux  de  soude  et  une  d'eau ,  que  l'acide  azo- 
tique a  prises ,  pour  former,  avec  les  deux  premières,  de  l'azotate 
de  soude,  et  avec  la  dernière,  de  l'azotate  d'eau  (acide  azotique 
normal  ) .  Voilà  donc  pourquoi  la  liqueur  est  devenue  acide. 

Faisons  maintenant  la  même  expérience  avec  du  phosphate  de 
soude  qui  aurait  fortement  été  calciné,  et  qui  aurait  perdu  ,  par 
conséquent,  son  eau  basique.  Nous  aurons  un  précipité  blanc, 
composé  d'une  molécule  d'acide  phosphorique  et  de  deux  d'oxyde 
d'argent  ;  en  outre  la  liqueur  sera  neutre.  Voici  l'équation  : 

(NaO)8PhOtf  +  2AgO,AzO*==(AgO/lPhO*  +  2NaO,  AzO* 

Pyrophosphate  Azotate  d'argent.  Pyrophosphate  Aiotate  de  soude, 

de  soude.  d'argent. 

Dès  que  le  phosphate  de  soude  perd  son  eau  basique ,  il  change 
sa  capacité  de  saturation ,  et  pour  se  saturer,  il  n'exige  plus  que 
deux  molécules  de  base.  Il  est  donc  évident  que  cette  portion 
d'eau,  qu'avant  les  travaux  de  Graham  on  confondait  avec  l'eau 
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d'hydratation  ,  doit  en  être  distincte ,  parce  qu'elle  ne  peut  être 
remplacée  que  par  une  base,  sous  peine  de  dénaturer  l'acide. 

Souvenez-vous  maintenant  de  ce  que  je  vous  ai  dit ,  dans  la 
leçon  sur  le  phosphore ,  et  vous  resterez  convaincus  que  l'acide 
phosphorique  est  triatomaque ,  et  que  le  phosphate  de  soude  or- 
dinaire ,  malgré  sa  réaction  alcaline ,  n'est  pas  moins  un  sel 
neutre,  car  une  molécule  d'eau  y  joue  le  même  rôle  que  toute 
autre  base  y  jouerait. 

Dans  les  laboratoires  on  se  sert  de  phosphate  de  soude  pou?  pré- 
parer le  sel  microscomique  (  phosphate  double  de  soude  et  d'am- 
moniaque). A  cet  effet ,  on  dissout  :  dans  2  parties  d'eau ,  6  à  7 
parties  de  phosphate  de  soude  cristallisé  et  une  partie  de  sel  am- 
moniac. La  dissolution  étant  faite  à  chaud,  laisse  déposer ,  en  se 
refroidissant ,  de  gros  cristaux  transparents  d'un  sel  double  dont 
voici  la  composition  :  NaO,  HOAzH*,HO,  PhO*  +  8aq. 

Ce  sel  est  précieux  pour  les  essais  au  chalumeau ,  car  en  per- 
dant son  eau  et  son  ammoniaque ,  il  devient  métaphosphate  de 
soude  (NaO,PhO*).  Or,  ce  sel,  lorsqu'il  est  fondu,  a  l'aspect 
d'un  verre  incolore ,  où  il  est  facile  d'observer  les  phénomènes  de 
coloration  occasionnés  par  les  matières  minérales  auxquelles  il  sert 
de  fondant.  On  trouve  du  sel  microscomique  dans  les  urines, 
dont  on  peut  l'extraire  facilement  pour  les  besoins  de  l'agriculture. 

Le  Borax  est  une  combinaison  d'acide  borique  et  de  soude.  On 
en  trouve  dans  certains  lacs  d'où  on  le  retire  par  évaporation. 
Autrefois  on  ne  consommait  que  du  borax  naturel  qui,  sous  le 
nom  de  Tinkal,  nous  venait  de  l'Asie  et  de  l'Amérique.  Il  nous 
coûtait  quatre  fois  plus  cher  que  celui  que  nous  fabriquons  au- 
jourd'hui chez  nous  avec  de  l'acide  borique  de  Toscane. 

Le  borax  naturel  a  une  forme  et  une  composition  différentes  de 
celles  du  borax  artificiel.  Le  premier  est  prismatique,  contient 
47  °/0  d'eau,  et  sa  densité  est  4,7;  sa  composition  est  représentée 
par  la  formule  Na  0,  2  Bo  0*  +  lOaq  ;  le  second  est  octaè'drique, 
renferme  34  °/0  d'eau,  sa  densité  est  4  ,8  et  sa  composition  est  re- 
présentée par  Na  0, 2  Bo  0*  +  5  aq. 

D'après  l'équivalent  de  l'acide  borique  (Bo05  =  436,45) ,  le 
borax  est  pour  nous  un  biborate  de  soude  ;  pour  ceux  qui  ont 
adopté  un  équivalent  double,  il  n'est  qu'un  borate. 

Je  vous  ai  dit  ailleurs  les  motifs  de  ces  différences,  qui ,  du 
reste,  n'impliquent  aucun  inconvénient. 

Le  borax  naturel  a  la  forme  de  prismes  hexaèdres  terminés  par 
des  pyramides  trië'dres  ;  il  a  une  saveur  urineuse  et  une  réaction 
alcaline;  il  est  soluble  dans  12  fois  son  poids  d'eau  froide  et  dans 
2  fois  son  poids  d'eau  bouillante  ;  il  est  insoluble  dans  l'alcool  : 
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chauffé,  il  subit  d'abord  la  fusion  aqueuse,  plus  tard ,  la  fusion 
ignée  ;  une  fois  fondu,  il  partage,  avec  l'acide  phosphorique,  le 
caractère  de  la  viscosité  ;  refroidi ,  il  a  l'aspect  vitreux  et  sa  masse 
est  parfaitement  transparente. 

A  la  forme  et  au  degré  d'hydratation  près,  le  borax  octaëdrique 
a  les  mêmes  propriétés  que  le  prismatique.  Les  cristaux  du  borax 
artificiel  (  octaëdrique  )  sont  volumineux  et  adhèrent  entre  eux, 
de  telle  sorte  qu'on  pourrait  les  retirer  des  cristalli soirs  sous  la 
formé  de  plaques  dures  et  sonores,  tandis  que  les  cristaux  du 
borax  prismatique  n'ont  presque  aucune  adhérence.  Ces  deux 
variétés  se  distinguent  encore  en  ce  que  l'octaëdrique  reste  trans- 
parente dans  l'air  sec  et  devient  opaque  dans  l'air  humide,  tandis 
que  la  prismatique  conserve  sa  transparence  dans  l'air  humide 
et  devient  opaque  dans  l'air  sec  :  c'est  que  la  première  variété 
lorsqu'elle  séjourne  dans  l'air  humide,  absorbe  de  l'eau,  s'hydrate 
et  devient  prismatique  ;  cette  dernière,  au  contraire,  perd  de 
l'eau  dans  l'air  sec  et  devient  octaëdrique. 

Le  borax  fondu  a  la  propriété  de  dissoudre  les  oxydes  métal' 
liques,  et ,  sa  viscosité  lui  permettant  de  jouer  le  rôle  de  vernis, 
il  abrile  de  l'action  de  l'air  les  matières  avec  lesquelles  on  le 
chauffe  fortement.  C'est  pourquoi  il  est  employé  avec  tant  de 
succès,  dans  la  brasure  du  fer  avec  le  cuivre,  et  de  l'or  avec 
divers  alliages.  Un  métal  ne  peut  se  souder  à  un  autre  mêlai  qu'à 
condition  que  leurs  deux  surfaces  soient  bien  décapées  :  si  l'une 
d'elles,  et ,  à  plus  forte  raison,  si  toutes  les  deux  s'oxydent ,  la 
soudure  devient  impossible  :  c'est  comme  s'il  y  avait  entre  les 
deux  surfaces  métalliques  une  matière  étrangère  qui  en  empêche- 
rait le  contact.  La  présence  du  borax  prévient  cet  inconvénient , 
car,  outre  que  ce  sel  dissout  les  oxydes  déjà  formés,  il  empêche 
qu'il  s'en  forme  de  nouveaux  puisqu'il  tient  les  métaux  à  l'abri 
du  contact  de  l'air.  Ou  aurait  beaucoup  de  peine  à  former  des 
alliages  avec  des  métaux  facilement  oxydables,  si  l'on  ne  faisait 
pas  intervenir  le  borax.  On  profite  de  sa  faculté  de  dissoudre  les 
oxydes  pour  l'employer  comme  fondant  dans  les  essais  au  chalu- 
meau ;  en  effet,  plusieurs  oxydes  lui  communiquent  des  colo- 
rations caractéristiques.  Ainsi ,  le  manganèse  lui  donnera  une 
teinte  violette;  le  cobalt,  un  bleu  intense;  le  fer,  une  nuance 
vert-bouteille  ;  le  chrome ,  le  vert  émeraude  ;  le  cuivre  ,  le  vert 
clair.  Remarquez  bien  qu'il  est  employé  à  cet  usage  non  pas 
seulement  parce  qu'il  dissout  les  oxydes,  mais  parce  qu'il  subit 
la  fusion  visqueuse.  C'est  pour  ce  même  motif  que  le  phosphate 
de  soude  ammoniacal  (sel  microscomique )  peut  servir  à  son 
tour  au  même  usage  :  sans  cette  dernière  propriété,  celle  de 
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dissoudre  les  oxydes  serait  insuffisante  pour  de  pareils  essais. 
Voyez  plutôt  : 

Je  plie  l'extrémité  d'un  fil  de  platine  de  manière  à  lui  donner 
la  forme  d'un  crochet  ;  je  la  chauffe  avec  le  dard  du  chalumeau, 
puis  je  la  plonge  dans  du  borax  en  poudre  :  ce  sel  y  adhère 
par  un  commencement  de  fusion,  si  bien  qu'en  chauffant  de  nou- 
veau, je  le  liquéfie  ;  en  vertu  de  sa  nature  visqueuse,  le  borax 
fondu,  forme  ou  une  lentille  entre  les  deux  branches  du  cro- 
chet, ou  bien  un  globule  qui  reste  suspendu  à  la  courbure  du 
crochet  lui-même.  J'aurais  obtenu  le  même  résultat  si  j'avais 
opéré  avec  tout  autre  sel  susceptible  de  prendre,  en  fondant,  l'état 
visqueux  ;  j'aurais  échoué  avec  un  sel  n'ayant  pas  cette  propriété  : 
la  lentille  ne  se  serait  pas  formée  ou  le  globule  serait  tombé. 

Le  borax  entre  dans  la  composition  de  certains  verres  fins, 
dans  celle  des  glaces,  et  dans  l'émail  de  la  porcelaine  anglaise. 

On  purifie  le  borax  naturel  (le  tinkal)  en  le  faisant  cristalliser 
plusieurs  fois.  Quant  au  borax  artificiel ,  voici  comment  on  pro- 
cède : 

Dans  une  grande  cuve  en  bois,  doublée  de  plomb  et  chauffée  à 
la  vapeur,  on  fait  dissoudre  4 ,200  kilogrammes  de  carbonate  de 
soude  cristallisé  :  la  quantité  d'eau  doit  être  telle  qu'avec  celle 
produite  par  la  condensation  de  la  vapeur ,  elle  doit  peser  à  peu 
près  2,000  kilogrammes.  Lorsque  la  dissolution  est  complète,  on 
y  introduit  par  fractions  i  ,000  kilogrammes  d'acide  borique  de 
Toscane  :  celui-ci  chasse  l'acide  carbonique  et  se  combine  avec 
la  soude  :  la  saturation  est  complète  lorsque  le  liquide  marque 
environ  SM°  Baume.  On  laisse  reposer  pendant  douze  heures,  et , 
au  moyen  d'un  robinet  placé  à  une  certaine  distance  du  fond  ,  on 
fait  passer  la  solution  claire  dans  des  cuves  peu  profondes  et  dou- 
blées en  plomb,  où  elle  ne  tarde  pas  à  cristalliser.  Si  le  refroidisse- 
ment est  trop  prompt ,  les  cristaux  seront  très-petits  et  sans  adhé- 
rence ;  si  le  refroidissement ,  au  contraire,  est  très-lent ,  les  cristaux 
auront  un  volume  considérable  et  satisferont  ainsi  aux  exigences 
des  consommateurs.  Cependant  l'industrie  ne  demande  pas  seu- 
lement des  cristaux  volumineux,  mais  de  moins  aqueux  et  dont  le 
transport ,  par  conséquent ,  soit  moins  cher.  A  cet  effet ,  on 
transforme  le  borax  que  l'on  a  obtenu  par  le  procédé  que  nous 
venons  de  décrire,  en  borax  octaedrique.  Dans  cet  état,  les 
cristaux  non-seulement  seront  gros  et  compactes,  mais  ils  con- 
tiendront ±  d'eau  de  moins,  et,  à  cause  de  leur  forte  densité,  ils 
renfermeront ,  sous  le  même  volume ,  plus  de  matière  active. 

M.  Payen  prépare  le  borax  octaedrique  avec  une  dissolution 
marquant  30°  à  32°  aréométriques  et  qu'il  fait  cristalliser  entre 
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+  79°  et.  +  56°.  Entre  ces  deux  limites  de  température,  le  borax 
est  octaè'drique  ;  au-dessous,  il  est  prismatique. 

Vous  voyez  donc,  Messieurs,  qu'il  arrive  pour  le  borax  ce  qui 
arrive  pour  le  phosphate  de  soude,  pour  le  sulfate  de  soude,  et 
pour  beaucoup  d'autres  sels  ;  c'est-à-dire  que,  suivant  les  circon- 
stances dans  lesquelles  leur  cristallisation  a  eu  lieu,  ils  peuvent 
avoir  des  degrés  différents  d'hydratation  et  par  conséquent  des 
formes  géométriques  diverses. 

En  résumé,  le  borax  considéré  anhydre  est  toujours  le  même  : 
lorsqu'il  a  cristallisé  à  une  température  inférieure  à  -f  56°,  il  ren- 
ferme 40  équivalents  d'eau  et  a  une  forme  prismatique;  lors- 
qu'il cristallise  entre  cette  température  et  +  79°,  il  ne  renferme 
que  5  équivalents  d'eau  et  a  une  forme  octaë'Jrique.  Quelle  que 
soit  sa  forme,  il  la  perdra  sous  l'influence  de  la  chaleur  pour 
devenir  amorphe  et  anhydre  :  si  la  chaleur  est  poussée  loin,  il  se 
transformera  en  un  liquide  visqueux,  transparent  et  incolore,  dis- 
solvant  les   oxydes  métalliques  avec  une  extrême  facilité. 

Je  dois  aussi  vous  signaler  le  silicate  de  potasse,  connu  sous  le 
nom  de  verre  soluble  de  Fuchs. 

Si  l'on  fond  un  mélange  formé  de  40  parties  de  potasse  du  com- 
merce, de  4  5  parties  de  quartz  pulvérisé  et  de  4  partie  de  charbon, 
on  obtient  un  verre  qui,  dissous  dans  5  parties  d'eau  bouillante  et 
ensuite  étendu  sur  des  tissus  ou  du  bois,  se  dessèche  rapidement  et 
forme  un  enduit  vitreux:  c'est  pourquoi  on  l'appelle  verre  soluble; 
cependant  il  ne  se  dissout  pas  dans  l'eau  froide,  de  sorte  que  les 
objets  qui  en  sont  recouverts  conservent  leur  vernis,  bien  qu'ils 
soient  exposés  à  l'air  humide.  Sa  composition  n'est  pas  encore  bien 
fixée,  mais  il  paraît  avoir  pour  formule  (KO)*,  Si  0*.  On  s'est  servi, 
avec  avantage,  de  cette  sorte  de  verre  pour  rendre  incombustibles 
les  bois,  les  toiles,  les  décors  des  salles  de  spectacles  :  aujourd'hui 
il  est  remplacé  par  les  phosphates  et  les  borates  ammoniacaux. 
Le  verre  soluble  de  Fuchs  est  un  excellent  moyen  pour  recoller  les 
objets  en  verre  ou  en  porcelaine  qui  ne  sont  pas  destinés  à  ren- 
fermer de  l'eau  bouillante.  Dans  ces  derniers  temps  on  a  aussi 
donné  beaucoup  d'extension  à  la  fabrication  du  silicate  de  soude, 
dont  le  principal ,  et  je  dirais  même,  l'unique  emploi  est  celui  de 
servir  à  la  désinfection  et  à  l'épaississement  des  matières  fécales. 

Il  est  un  autre  sel  qui  a  acquis ,  dans  ces  derniers  temps ,  une 
grande  célébrité ,  à  cause  de  ses  applications  au  daguerréotype  et 
à  la  photographie  ;  c'est  Yhyposulfite  de  soude. 

On  prépare  ce  sel  en  saturant  de  soufre  une  dissolution  bouil- 
lante de  sulfite  de  soude  :  on  soumet  à  l'évaporation  la  liqueur 
filtrée,  et  on  obtient  ainsi  de  grands  prismes  rhomboïdaux  terminés 
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aux  deux  extrémités  par  une  face  oblique,  et  dont  les  arêtes 
aiguës  sont  remplacées  par  des  faces.  * 

On  peut  aussi  préparer  l'hyposulfite  de  soude  en  chauffant, 
dans  une  capsule  en  porcelaine,  un  mélange  formé  de  4  00  parties 
de  carbonate  de  soude  sec ,  et  de  30  parties  de  fleur  de  soufre. 
On  remue  la  masse  pour  renouveler  sa  surface  et  faciliter  ainsi 
l'action  de  Poxygène  atmosphérique  sur  le  sulfure  de  sodium  qui 
se  forme  tout  d'abord.  On  dissout  dans  l'eau ,  on  filtre  et  on  fait 
bouillir  la  liqueur  avec  des  fleurs  de  soufre.  Dès  que  le  liquide  est 
devenu  presque  incolore,  on  le  filtre  de  nouveau  et  on  le  fait  éva- 
porer pour  avoir  de  beaux  cristaux. 

L'hyposulfite  de  soude  est  incolore ,  inodore ,  d'une  saveur  très- 
amère  et  nauséabonde ,  inaltérable  à  l'air ,  très-soluble  dans  l'eau 
et  insoluble  dans  l'alcool  ;  sa  composition  est  représentée  par  la 
formule  Na  0,  S2  0*  +  5  aq.  Soumis  à  l'action  de  la  chaleur,  il  su- 
bit la  fusion  aqueuse,  puis  il  devient  anhydre  :  en  chauffant 
davantage ,  il  se  décompose  en  sulfate  de  soude  et  en  p  enta  sul- 
fure de  sodium. 

4NaO,S*0,=SaS8  +  3NaO,S05 

Hyposulfltc   de         Pentasul-  Sulfate  de 

soude  anhydre,     fure  de  sodium .        soude. 

Ce  sel ,  traité  par  un  acide ,  se  décompose ,  laisse  déposer  du 
soufre  et  dégage  du  gaz  acide  sulfureux.  Il  dissout  plusieurs 
oxydes  métalliques  qu'il  précipite  plus  tard  sous  forme  de  sulfure  : 
il  dissout  aussi,  avec  une  grande  facilité,  des  composés  halogéni- 
ques  de  l'argent  (chlorure,  bromure,  iodure),  propriété  qui  jus- 
tifie son  emploi  dans  la  photographie  et  le  daguerréotype. 

Nous  terminerons  ici  la  revue  des  composés  alcalins  les  plus 
importants  et  nous  commencerons,  dans  la  séance  prochaine,  celle 
des  composés  alcalino-terreux. 
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MÉTAUX  âI.flAI.IWO-T»RBBUX  BT  TBRRBVX.  —  BARRI.  — 
STROMTIAHB.  -  QHAUX.  —  MAOBE8IB.  —  ALUMIMB. 

Sommaire.  —  Oxyde  de  barium.  —  Caractères  des  sels  baritiques.  —  Sulfure  de 
barium.  —  LV.au  décompose  les  sulfures  alcalino- terreux.  —  Chlorure  de  barium. 
Comparaison  entre  les  chlorures ,  les  azotates ,  les  sulfates  et  les  carbonates  de 
barite  et  de  stromiane.  —  Composés  naturels  du  calcium.  —  Chaux  vive.  — 
Chaux  éteinte.  —  Eau  de  chaux.  —  Hydrate  de  chaux.  —  Bioiyde  de  calcium.  — 
Fabrication  de  la  chaux  pour  les  arts.  —  Chaux  maigre.  —  Chaux  grasse.  — 
Fours  intermittents.  —  Fours  coulants.  —  Caractères  des  sels  à  base  d'oxyde  de 
calcium.  —  Sulfure  de  calcium.  —  Son  rôle  probable  dans  la  nature.  —  Chlorure 
de  calcium.  —  Services  qu'il  rend  aux  chimistes.  —  Sulfate  de  chaux.  —  Son 
emploi  dans  les  constructions.  —  Théorie  de  la  solidification  du  plâtre.  —  Em- 
ploi du  plâtre  comme  amendement.  —  Plâtre  aluné.  —  Stucs.  —  Hypochlorite 
de  chaux.  —  Inconvénients  attachés  i  l'abus  des  hypochlorites  comme  moyens 
de  blanchiment.  —  Procédés  chlorométriques  les  plus  employés.  —  Azotate  de 
chaux.  —  Sa  présence  dans  quelques  eaux  naturelles.  —  Phosphates  de  chaux.  — 
Importance  du  phosphate  tribasique.  —  Carbonate  de  chaux.  —  Son  rôle  dans  la 
nature.  —  Oxyde  de  magnésium  (  magnésie  ).  —  Son  emploi  dans  les  empoison- 
nements par  l'arsenic.  —  Chlorure  de  magnésium.  —  Fâcheux  effets  de  sa  pré- 
sence dans  l'eau  que  Ton  distille.  —  Sulfate  de  magnésie.  —  Phosphate  de  ma- 
gnésie. —  Phosphate  ammoniaco-magnésien.  —  Son  influence  sur  la  végétation 
des  céréales.  —  Carbonate  de  magnésie.  —  Magnetia  aXba  dé»  pharmacien».  — 
Carbonate  double  de  magnésie  et  de  chaux.  —  Oxyde  d'aluminium  (  alumine  ).  — 
Son  isomorphisme  avec  plusieurs  oxydes  de  la  formule  M3  Os.  —  Caractères  des 
sels  aluminiques.  —  Sulfate  d'alumine  et  de  potasse  (  alun  ).  —  Alun  octaédrique. 
Alun  cubique.  —  Importance  de  ce  sel. 

Messieurs, 

• 

Nous  avons  étudié ,  dans  notre  dernière  séance ,  le  groupe  des 
métaux  alcalins  :  nous  étudierons ,  dans  celle-ci ,  le  groupe  des 
métaux  alcalino-terreux,  formé  par  le  barium ,  le  strontium,  le 
calcium  et  le  magnésium.  On  les  appelle  ainsi  parce  que  leurs  oxydes 
étaient  considérés  autrefois  comme  des  terres ,  et  parce  qu'étant 
solubles ,  ils  possèdent  plusieurs  propriétés  des  alcalis.  Les  com- 
posés baritiques  sont  en  générai  plus  importants  que  les  composés 
strontiques,  aussi  nous  étudierons,  parmi  les  premiers ,  ceux  qui 
présentent  le  plus  d'intérêt ,  et  nous  nous  contenterons  de  mettre 
en  regard  les  propriétés  des  composés  strontiques  correspondants, 
sans  faire  de  ces  corps  une  étude  spéciale.  Quant  aux  composés 
calciques,  vu  l'importance  technique  de  plusieurs  d'entre  eux, 
nous  nous  en  occuperons  d'une  manière  toute  particulière. 
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Nous  ne  parlerons  ni  du  barium  ni  du  strontium.  Pour  ce  qui 
concerne  leur  préparation ,  on  n'a  qu'à  se  souvenir,  qu'apparte- 
nant à  la  seconde  section ,  ils  seront  expulsés  de  leurs  combinai- 
sons binaires  par  les  métaux  de  la  première.  Quant  à  leurs  com- 
binaisons ,  on  se  préoccupera  d'abord  de  la  marche  à  suivre  pour 
se  procurer  la  matière  première.  Supposons ,  en  effet ,  que  l'on  ait 
à  préparer 

L'oxyde 

Le  sulfure       !  de  barium. 

Le  chlorure 

Le  sulfate 

L'azotate        \  de  barite. 

Le  carbonate 

On  cherchera  d'abord  le  produit  baritique  naturel  le  plus  facile 
à  se  procurer. 

Sous  le  nom  de  spath  pesant ,  les  minéralogistes  désignent 
une  substance  qui  n'est  autre  que  le  sulfate  de  barite  :  ce  com- 
posé est  très-répandu  et  son  prix  très-modéré. 

Si  l'on  calcine  dans  un  creuset  un  mélange  intime  de  cette  sub- 
stance pulvérisée  et  de  charbon ,  fait  dans  de  telles  proportions 
que  tout  l'oxygène  du  minéral  puisse  se  convertir  en  oxyde  de 
carbone,  on  aura  du  sulfure  de  barium. 

BaO,S05  +  4C  =  4CO  +  BaS 

Sulfate  de  Char-    Oxyde  de     Sulfure 

barite.  bon.       carbone,    de  barium. 

En  traitant  par  l'eau  le  résidu  de  la  calcination ,  on  aura  une 
dissolution  de  ce  sulfure  qui  servira  à  préparer  toutes  les  autres 
combinaisons. 

En  effet,  si  nous  y  versons  de  l'acide  chlorhydrique,  nous  aurons 
du  chlorure  de  barium;  et  si  nous  y  versons  un  oxacide  quel- 
conque ,  nous  aurons  un  sel  correspondant  :  c'est  ainsi  qu'avec 
l'acide  azotique  nous  obtiendrons  de  Y  azotate  de  barite^  sel  qui, 
décomposé  par  la  calcination ,  laissera  de  la  barite  caustique 
(oxyde  de  barium). 

Ce  procédé ,  pour  obtenir  toute  espèce  de  composés  baritiques, 
est  également  applicable  à  tous  les  composés  strontiques  ;  seule- 
ment il  faut  mettre  à  la  place  du  sulfate  de  barite ,  le  sulfate  de 
strontiane  naturel. 

Passons  à  l'examen  spécial  de  ceux  de  ces  composés  que  nous 
avons  Intérêt  à  connaître. 
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Si  Ton  chauffe  graduellement  jusqu'au  blanc  un  creuset  en 
platine ,  contenant  de  l'azotate  de  barite ,  ce  sel  fond ,  puis  se  dé- 
compose ;  tout  l'acide  se  dégage  sous  forme  de  vapeur  nitreuse , 
et  ce  qui  reste  est  l'oxyde  de  barium  ou  la  barite. 

Si  l'on  opère  en  grand ,  on  peut  faire  la  calcination  dans  une 
cornue  en  fer ,  mais  il  ne  faut  pas  employer  une  cornue  en  por- 
celaine ou  en  grès ,  parce  qu'alors  la  barite  ne  serait  pas  pure  '. 

L'oxyde  de  barium  a  l'aspect  d'une  masse  spongieuse ,  friable , 
d'une  couleur  grisâtre.  Il  est  formé  d'un  équivalent  de  barium  et 
d'un  équivalent  d'oxygène. 

4  équivalent  de  barium  =  858  =    90,57  )   ===  fi  q 
4  équivalent  d'oxygène  =  400  =    4  0,43  ) 

958  =  400,00 

Sa  saveur  est  acre  et  urineuse  :  il  est  infusible  ;  exposé  à  l'air, 
il  se  délite  et  tombe  en  poussière.  Il  a  une  telle  affinité  pour  l'eau, 
que  lorsqu'on  le  met  en  contact  avec  ce  liquide  il  produit  le 
même  bruit  que  produirait  un  fer  rouge;  ce  qui  prouve  que  la 
chaleur  qui  se  dégage  est  énorme,  et  que  par  conséquent  l'affinité 
entre  la  barite  et  l'eau  doit  être  considérable.  Quand  on  fait  l'ex- 
périence avec  beaucoup  d'eau  ,  l'oxyde  de  barium  se  divise ,  une 
grande  partie  se  dissout,  et  communique  à  la  liqueur  une  réac- 
tion fortement  alcaline  :  si  l'eau  est  chaude  et  si  on  la  sature , 
elle  abandonne ,  par  le  refroidissement ,  des  cristaux  d'hydrate 
de  barite  (  Ba  O  +  *  0  aq  ) .  Quelle  que  soit  la  température  à  laquelle 
on  soumettra  cet  hydrate,  il  ne  perdra  que  neuf  molécules  d'eau. 

La  dissolution  de  barite  ou  l'eau  de  barite ,  doit  être  conservée 
dans  des  flacons  bien  bouchés ,  car  elle  est  très-avide  d'acide 
carbonique.  Exposée  à  l'air ,  elle  blanchit  en  très-peu  de  temps  , 
par  suite  de  la  formation  de  carbonate  de  barite.  Cette  base  est 
un  peu  soluble  dans  l'esprit  de  bois  (alcool  méthylique)  ;  chauffée 
au  rouge  sombre,  dans  une  atmosphère  d'oxygène,  elle  absorbe 
de  ce  gaz  une  quantité  égale  à  celle  qu'elle  contient  et  passe 
à  l'état  de  bioxyde  de  barium.  À  une  température  plus  élevée , 
au  rouge  clair  par  exemple  ,  et  encore  mieux  au  rouge  blanc ,  le 
bioxyde  abandonne  tout  l'oxygène  qu'il  vient  d'absorber.  En  sorte 
que  ce  composé  pourrait  servir  à  résoudre  le  problème  de  la  pro- 
duction de  l'oxygène  à  bas  prix  ;  ce  qui  produirait  une  révolution 
dans  l'industrie.  M.  Boussingault  a  constaté,  par  l'expérience, 

1 .  D'après  M.  Jacqnelain ,  on  peut  préparer  la  barite  (  oxyde  de  barium  )  en  fai- 
sant agir  la  vapeur  d'eau  surchauffée  sur  un  mélange,  formé  de  parties  égales  de 
carbonate  de  chaux  et  de  carbonate  de  barite.  * 
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que  250  grammes  de  barite ,  chauffés  au  rouge  sombre  dans  un 
tube  en  porcelaine  par  lequel  passe  un  courant  d'air,  absorbe 
l'oxygène  de  cet  air  avec  une  telle  netteté ,  qu'on  peut  comparer 
la  barite  à  un  Gltre  qui  ne  laisserait  passer  que  l'azote.  Il  a  vu  , 
en  outre,  que  cette  même  barite,  une  fois  suroxydée,  abandonne 
très-aisément,  sous  l'influence  d'une  température  très  élevée, 
48  litres  du  gaz  qu'elle  vient  d'absorber;  de  telle  sorte,  qu'en 
alternant  l'application  de  la  chaleur  et  l'arrivée  de  l'air  sur  la 
même  masse  de  barite,  on  peut  se  procurer  des  quantités  indéfi- 
nies d'oxygène.  M.  Boussingault  a  calculé  que  400  kilogrammes 
de  barite,  répartis  dans  8  à  4  0  cylindres  établis  dans  un  fourneau 
unique ,  en  dégageraient  au  moins  6000  litres  *  ;  et  comme  on 
pourrait  exécuter  4  à  5  opérations  en  24  heures ,  on  se  procure- 
rait ,  dans  ce  laps  de  temps ,  24  à  30  mètres  cubes  d'oxygène. 

Porté  à  l'incandescence  dans  une  atmosphère  de  vapeur  de 
phosphore  ou  de  soufre,  l'oxyde  de  barium  se  décompose,  forme 
du  phosphure  ou  du  sulfure  de  barium  ;  mais,  dans  ce  cas,  l'oxy- 
gène ne  se  dégage  point  :  il  se  combine ,  lui  aussi ,  avec  les  deux 
métalloïdes ,  et  les  acidifie  ;  c'est  pourquoi  le  sulfure  et  le  phos- 
phure de  barium,  préparés  par  ce  procédé ,  sont  toujours  mêlés  à 
du  sulfate  et  à  du  phosphate  de  barite. 

Avant  de  passer  aux  autres  combinaisons  du  barium ,  voyons 
quels  sont  les  caractères  distinctifs  des  sels  baritiques ,  et  en  quoi 
ils  diffèrent  des  sels  strontiques. 

On  reconnaît  les  sels  solubles  de  ces  deux  bases,  au  précipité 
blanc  que  les  sulfates  ou  l'acide  sulfurique  font  naître  dans  leurs 
dissolutions.  Les  précipités ,  sulfate  de  barite  ou  de  strontiane , 
sont  insolubles  dans  l'acide  azotique. 

On  distingue  les  sels  de  barite  de  ceux  de  strontiane ,  à  ce  que 
les  premiers  sont  précipités  par  le  chromate  de  potasse ,  l'acide 
hydrofluosilicique ,  et  le  prussiate  jaune  de  potasse,  tandis  que, 
dans  les  mêmes  circonstances ,  les  derniers  ne  donnent  aucune 
réaction. 

Je  ne  vous  dirai  qu'un  mot  du  sulfure  de  barium,  parce  que 
dans  les  laboratoires  il  est  la  matière  première  artificielle  qui  sert 
à  préparer  tous  les  autres  composés  baritiques. 


1.  Théoriquement  ils  devraient  en  dégager  7300.  D'après  des  eipériences  plus 
récentes,  faites  en  se  servant  de  barite  hydratée  et  de  vapeur  d'eau  pour  ramener 
le  bioxyde  encore  à  l'état  d'hydrate,  l'opération  deviendrait  à  la  fois  pins  com- 
mode et  plus  économique.  La  dépense  de  chaleur  serait  beaucoup  réduite ,  et  la 
barite  conserverait  indéfiniment  cette  propriété  de  se  suroxyder,  ce  qui  n'aurait 
pas  lieu,  si  cette  base  anhydre  éprouvait  plusieurs  fois  de  suite  l'action  d'une 
haute  température. 


I 

i 
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On  se  procure  le  sulfure  de  barium ,  en  calcinant  dans  un 
creuset,  un  mélange  formé  de  44)  parties  de  sulfate  de  barite  en 
poudre,  et  d'une  partie  de  charbon.  On  a  l'habitude  d'y  ajouter 
assez  d'huile  pour  en  faire  une  pâte  consistante ,  dans  le  but  de 
rendre  le  contact  plus  intime.  Le  résidu  de  la  calcination  traité 
par  une  petite  quantité  d'eau,  donne  une  dissolution  jaunâtre 
d'où  se  précipitent  des  tables  hexagonales  ayant  cette  composition 
(BaS)*,Ba0+28aq. 

En  général ,  les  sulfures  terreux  se  décomposent  lorsqu'on  les 
traite  par  l'eau  ;  aussi  a-t-on  difficilement  une  dissolution  de  mo- 
nosulfure pur.  Gomme,  par  l'action  de  l'eau,  il  se  forme  de  l'hy- 
drosulfate  de  sulfure,  il  en  résulte  qu'il  y  a  formation  d'oxyde; 
celui-ci  se  combine  avec  le  sulfure  et  constitue  ainsi  un  oxysul- 
fure.  Les  tables  hexagonales  dont  je  vous  parlais,  loin  d'être  un 
sulfure,  ne  sont  donc  qu'un  oxysulfure.  Suivant  M.  H.  Rose,  le 
sulfure  de  barium  brut,  traité  successivement  par  différentes  por- 
tions d'eau,  donne  une  série  de  liqueurs  dans  lesquelles  la  pro- 
portion d'oxyde  de  barium  va  en  augmentant  de  telle  sorte  que 
les  dernières  ne  contiennent  presque  plus  de  sulfure. 

Lorsqu'on  verse  de  l'acide  chlorhydrique  sur  du  sulfure  de  ba- 
rium, ou  bien  encore  sur  du  carbonate  de  barite,  on  obtient  une 
dissolution  de  chlorure  de  barium,  que  l'on  fait  cristalliser  par 
évaporation. 

BaS  +  HCI         =HS  +  BaCl 

Ba  0,  CO*  +  HC1  =  C0»  +  HO  +  Ba  Cl 

Pour  plus  de  brièveté,  je  réunirai  dans  le  même  tableau  les 
caractères  de  ce  chlorure  et  ceux  du  chlorure  de  strontium. 


Chlorure  de  barium.  Chlorure  de  strontium. 

Tables  carrées  hydratées.  Prismes  hexaèdres  hydratés. 

Composition  =  BaCl  +  2  aq.    ».  Composition  =  SrCl  -f-  8  aq.    *. 

Saveur  acre  désagréable.  Saveur  acre  désagréable. 

Parla  chaleur,  il  fondetdevient  anhydre.  Par  la  chaleur,  il  fond  et  devient  anhydre. 

1 00  d'eau  bouillante  en  dissolvent  77.  100  d'eau  bouillante  en  dissolvent  500. 

1.  Br    =    858=    56,23  )  „,.  .    .     .  .    .  olt  a. 

Cl    =    443  =    29  03  !  Cniorare  ^e  h*"*11111  anhydre..     85,26 

2HO=    225=    14,74. .Ban 14,74 

1526  =  100,00  100,00 

Cl     =    443  =    26* 62 1  ^^onire  *e  strontium  anhydre    59,56 

6HO   =    675=    40,45. .Eau 40,45 

1664  =  100,00  100,00 
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Chlorure  de  barium.  Chlorure  de  strontium. 

100  d'eau  à  +  15°  en  dissolvent  43,5.         100  d'eau  à  +  15°  en  dissolvent  66. 
Très-peu  solnble  dans  l'alcool.  Soluble  dans  19  fois  son  poids  d'alcool 

chaud. 
Il  ne  communique  aucune  couleur  à  la    II  communique  à  la  flamme  de  l'alcool 
flamme  de  l'alcool.  une  couleur  pourpre  caractéristique. 

Le  chlorure  de  barium  mérite  notre  attention  parce  que,  dans 
les  laboratoires,  il  est  le  réactif  par  excellence  pour  découvrir  les 
sulfates  en  dissolution  ;  en  outre,  il  sert  presque  exclusivement 
au  dosage  de  l'acide  sulfurique,  car  le  précipité  de  sulfate  de  baryte 
auquel  il  donne  naissance  se  laisse  laver  de  manière  à  l'avoir  pur, 
ce  qui  n'aurait  pas  lieu  si,  pour  le  produire,  on  s'était  servi  d'azo- 
tate de  barite. 

Ce  dernier  sel  doit  également  être  remarqué  parce  qu'il  sert 
à  la  préparation  de  l'oxyde  de  barium  (barite  caustique).  Pour 
obtenir  ce  sel ,  on  verse  de  l'acide  azotique  sur  le  sulfure  de  ba- 
rium, on  filtre  la  liqueur  et  on  l'évaporé. 

N'ayant  rien  à  vous  dire  d'important  sur  ce  sel ,  je  vous  renvoie 
au  tableau  ci-dessous  pour  ce  qui  concerne  ses  caractères  : 

Azotate  de  barite.  Azotate  de  strontiane. 

Octaèdres  réguliers  anhydres  Octaèdres  régulière  anhydres 

Composition  =  Ba  0,  Az  0*    • .  Composition  =  Sr 0,  A z  Os    *   3. 

100  d'eau  à  +  15*  en  dissolvent  8,18  100  d'eau  à  +  15°  en  dissolvent   20 
id.  à  +  101°           id.      35,18  id.         bouillante      id.       100 

Insoluble  dans  l'alcool .  Insoluble  dans  l'alcool 

Décomposable  par  la  chaleur.  Décomposable  par  la  chaleur. 
Il  ne  communique  aucune  couleur  à  la    II  communique  une  couleur  pourpre  à  la 
flamme.  flamm   *. 

1.  Ba=    858  =    52,56* 

0    =    100  =      6,12}Bante 58»68 

50    =    500  =    30,61  )  A  _, 
Az  =    175=    io,7l  j  Acide  aw)tMIne 41»32 

1633  =  100,00  100,00 

2.  Sr=    548=    41,43  )_. 

0=    100=      7,56/Stront,ane 48>" 

50    =    500  =     37,79  \ 

Al==    175=    i3>22  ]  Acide  azotique 51,01 

1323  =  100,00  100,00 

3.  L'azotate  de  strontiane  sert  aux  artificiers  pour  faire  le  feu  rouge  du  Bengale. 
Ce  mélange  est  formé  de  40  parties  d'azotate  de  strontiane ,  de  13  parties  de  fleur 
de  soufre ,  de  10  parties  de  chlorate  de  potasse,  et  de  4  parties  d'oxysulfure  d'an- 
timoine. 

4.  L'azotate  de  strontiane  cristallisé  à  une  basse  température  a  une  forme  diffé- 
rente et  contient  5  éq.  d'eau  =  Sr  0,  Az,  0S  +  5  aq. 

I.  26 
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Nous  rappellerons  encore  le  sulfate  et  le  carbonate  de  barite, 
attendu  que  ces  deux  composés  sont  les  matières  premières  natu- 
relles qui  peuvent  servir  à  la  préparation  de  tous  les  autres  com- 
posés bar i tiques.  Au  surplus,  le  sulfate  de  barite  est  employé 
comme  fondant  dans  quelques  fonderies  de  cuivre,  et  il  entre  dans 
la  composition  de  certains  verres.  On  le  mêle  quelquefois  avec  la 
céruse  (carbonate  de  plomb). 

Voici  les  principaux  caractères  de  ces  deux  sels,  que  nous  met- 
tons en  regard  avec  ceux  des  composés  correspondants  à  base  de 
strontiane. 

Sulfate  de  barite  (Bat),  SO3)  Sulfate  de  strontiane  (Sro,  SO3) 

Baritine.  Spath  pesant.  Barite  sulfatée.  Célestine.  Strontiane  sulfatée. 

Prismes  droits  rhomboïd  aux  de  101°,4,  Prismes  rhomboïdanx  de  104°,30,  iuco- 

incolores,  souvent  transparents.  lores,  quelquefois  transparents. 

Densité  4,7.  Densité  3,89. 

Fusibles  sans  décomposition.  Fusibles  sans  décomposition. 

400  parties  de  carbonate  de  potasse  en  100  parties  de  carbonate  de  potasse  en 

décomposent  33,7  p.  après  une  ébulli-  décomposent  130  après  une  ébullition 

tionde  plusieures  heures.  de  plusieurs  heures. 

Calciné  avec  du  charbon  il  se  change  en  Calciné  avec  du  charbou  il  se  change  en 

sulfure  de  barium.  sulfure  de  strontium. 

Carbonate  de  barite  (BaO,  CO*)  Carbonate  de  btrontiane   (SrO,  CO*  ) 

Witherite.  Strontianite .  Strontiane  carbonalée. 

Prismes  droits  rhomboïd  aux  de  1 1 8°,57\  Prismes  droits  de  1 17°,32'. 

Densité  4,29.  Densité  3,63. 

Un  peu  soluble  dans  l'eau  chargée  de  gaz  Un  peu  soluble  dans  l'eau  chargée  de  gaz 

acide  carbonique.  acide  carbonique. 

Fusible  et  décomposable  au  feu  de  forge.  Infusible  etdécomposableau  feu  de  forge. 

En  résumé,  les  composés  baritiques  se  recommandent  par  ce 
que  plusieurs  d'entre  eux  (l'oxyde,  le  chlorure  et  l'azotate  )  servent 
dans  les  laboratoires,  comme  réactifs,  pour  découvrir  et  doser 
l'acide  sulfurique;  d'autres  (sulfure,  carbonate  et  sulfate)  ser- 
vent de  matière  première  pour  la  préparation  de  toutes  les  combi- 
naisons baritiques. 

En  outre,  le  sulfate  de  barite  et  l'azotate  de  strontiane  sont 
employés  dans  les  arts  :  le  premier,  comme  fondant ,  pour  la  fa- 
brication de  certains  verres  ;  le  second ,  pour  produire  la  couleur 
pourpre  dans  les  feux  d'artifice. 

Les  composés  de  calcium  vont  nous  offrir  un  bien  plus  grand 
intérêt.  Comme  l'oxyde  de  ce  métal  (chaux)  partage,  avec  la  ba- 
rite et  la  strontiane,  la  propriété  d'absorber  l'acide  carbonique  de 
l'air,  on  ne  le  trouve  jamais  isolé  dans  la  nature.  S'il  n'est  pas 
combiné  avec  l'acide  sulfurique  (  gypse);  s'il  ne  l'est  pas  avec  les 
acides  phosphorique,  ou  silicique,  il  l'est  avec  l'acide  carbonique 
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el  constitue  la  craie,  la  pierre  calcaire,  les  marbres,  l'enveloppe  des 
mollusques  et  une  foule  de  minéraux  parfaitement  caractérisés. 

Le  carbonate  de  chaux  n'étant  pas  aussi  stable  que  les  carbo- 
nates de  ba rite  et  de  strontiane,  on  s'en  sert  pour  la  préparation 
de  la  chaux,  ou  oxyde  de  calcium.  A  cet  effet ,  on  le  calcine  au 
rouge  clair;  mais,  pour  avoir  la  chaux  très-pure,  il  est  préférable 
de  dissoudre  du  marbre  blanc  dans  de  l'acide  azotique  et  de  faire 
bouillir  la  liqueur  avec  un  peu  de  chaux.  De  cette  manière,  les 
oxydes  métalliques,  l'alumine  et  la  magnésie  se  déposent  :  on 
ûltre,  on  évapore  le  liquide  filtré  et  on  calcine  le  résidu.  On 
obtient  ainsi  l'oxyde  de  calcium,  ou  la  chaux  (CaO),  d'une 
extrême  pureté.  Dans  les  laboratoires,  on  se  contente  de  calciner 
à  la  chaleur  blanche  des  fragments  de  marbre  statuaire. 

Préparée  par  ce  procédé,  la  chaux  est  une  matière  blanche 
amorphe,  dont  la  forme  est  la  même  que  celle  des  fragments  dont 
elle  provient.  Elle  est  très-avide  d'humidité  et  d'acide  carbo- 
nique, de  sorte  que,  en  restant  exposée  à  l'air,  elle  augmente  de 
volume,  se  délite  et  devient  effervescente  ;  cependant  elle  ne  passe 
pas  entièrement  à  l'état  de  carbonate,  mais  bien  à  l'état  d'une  corn- 
Dinaison  de  carbonate  et  d'oxyde  hydraté  (  Ca  0,  CO*  +  Ca  0,  HO). 

Si  l'on  verse  un  peu  d'eau  sur  de  la  chaux,  on  entend  un  bruit 
qui  ressemble  à  celui  que  fait  la  barite  dans  les  mêmes  circon- 
stances :  en  même  temps  il  se  dégage  beaucoup  de  chaleur. 
Ces  phénomènes  indiquent  qu'il  se  forme  une  combinaison  chi- 
mique entre  la  chaux  et  l'eau  :  en  effet ,  lorsque  ce  liquide  n'y  est 
pas  en  excès,  la  chaux  se  divise  (  foisonne  ) ,  augmente  de  volume, 
se  combine  à  une  molécule  d'eau  (CaO  +  aq)  et  constitue  un 
véritable  hydrate.  Elle  redevient  anhydre  par  la  calcination;  elle 
diffère,  sous  ce  rapport ,  des  hydrates  de  barite  et  de  strontiane. 

Anhydre,  elle  porte  le  nom  de  chaux  vive  ;  hydratée,  celui  de 
chaux  éteinte.  Lorsqu'on  y  ajoute  assez  d'eau  pour  en  faire  une 
bouillie  très-claire,  on  a  ce  que  l'on  appelle  le  lait  de  chaux. 
Elle  est  peu  soluble  dans  l'eau  froide  et  moins  encore  dans  l'eau 
bouillante.  C'est  à  peine  si  un  litre  d'eau,  à  la  température  ordi- 
naire, peut  en  dissoudre  un  gramme.  Pour  préparer  l'eau  de 
chaux,  il  est  donc  inutile  de  faire  intervenir  la  chaleur  :  il  suffit 
de  laisser  de  la  chaux  en  contact  avec  de  l'eau  pure  dans  un 
flacon  qui  doit  toujours  être  plein. 

L'eau  de  chaux,  bien  que  la  quantité  d'oxyde  qu'elle  contient 
soit  très-faible,  ne  possède  pas  moins  une  forte  réaction  alcaline 
et  une  saveur  âçre.  Exposée  à  l'air,  elle  se  trouble  parce  qu'elle 
absorbe  l'acide  carbonique  et  ïl  se  forme  du  carbonate  de  chaux 
qui  est  insoluble.  Concentrée  dans  le  vide,  elle  dépose  des  cris- 
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taux  hexaèdres  d'hydrate  de  chaux  (CaO+aq).  Mêlée  avec  de 
l'eau  oxygénée,  elle  dépose  des  petites  lamelles  cristallines  for- 
mées de  bioxyde  de  calcium  (CaO*) ,  corps  très-instable  et  qui 
appartient  à  la  classe  des  oxydes  singuliers.  La  chaux  a  une  pro- 
priété que  les  chimistes  mettent  fréquemment  à  profit ,  ainsi  que 
nous  le  verrons  dans  la  seconde  partie  de  ce  cours  :  c'est  d'être 
assez  soluble  dans  une  dissolution  de  sucre  de  canne.  Elle  est , 
en  outre,  l'objet  d'applications  aussi  importantes  que  nombreuses; 
qu'il  vous  suffise  de  savoir  que  les  agriculteurs  s'en  servent 
pour  chauler  les  terres,  et  qu'elle  entre  dans  la  composition  des 
mortiers.  C'est  pourquoi  nous  allons  examiner  sa  préparation 
technique. 

Lorsqu'on  veut  préparer  de  la  chaux  convenable  pour  les  indus- 
tries chimiques,  on  calcine  au  rouge  blanc  le  carbonate  de  chaux 
naturel  le  plus  pur  dans  des  fours  que  l'on  appelle/ot/r.s  à  chaux. 
A  cette  température,  le  carbonate  se  décompose,  la  chaux  reste 
et  l'acide  carbonique  se  dégage  ;  son  dégagement  est  facilité  par 
la  vapeur  d'eau  que  fournissent  les  pierres  calcaires  elles-mêmes, 
et  par  le  courant  d'air  qui  traverse  le  four.  Lorsque  le  calcaire 
que  Ton  soumet  à  la  calcination  renferme  d'autres  carbonates  ter- 
reux, ou  de  l'argile,  ou  du  sable,  etc.,  etc.,  on  a  alors  un  produit 
impur  que  l'on  désigne  sous  le  nom  de  chaux  maigre,  pour  la 
distinguer  de  la  chaux  presque  pure  qui  est  appelée  grasse.  Dès 
que  nous  aurons  étudié  les  oxydes  terreux,  nous  verrons  les  di- 
verses applications  que  l'on  peut  faire  de  ces  diverses  espèces  de 
chaux.  Pour  le  moment ,  nous  n'avons  qu'à  nous  occuper  de  leur 
préparation. 

Un  des  procédés  les  plus  anciennement  employés  et  qu'on  trouve 
encore  dans  quelques  localités,  consiste  à  stratifier,  dans  un  four 
circulaire,  la  pierre  calcaire  avec  du  bois,  de  la  tourbe  ou  du 
charbon  de  terre,  sur  un  lit  de  fagots  qui  sert  à  allumer.  Lorsque 
le  feu  est  arrivé  à  la  moitié  de  la  hauteur  du  tas,  on  en  recouvre 
la  partie  supérieure  avec  du  gazon  pour  que  la  cuisson  soit  plus 
lente  et  plus  régulière. 

Plus  tard ,  on  employa  le  four  intermittent  dont  vous  voyez  ici 
une  coupe  (fig.  65).  Ce  four  a  environ  3  mètres  de  hauteur; 
il  est  bâti  en  briques,  et  le  revêtement  intérieur  est  en  briques 
réfractaires;  il  porte  une  ou  plusieurs  ouvertures  inférieures  par 
lesquelles  on  retire  la  chaux  quand  elle  est  suffisamment  cuite. 
Pour  charger  le  four,  on  construit  au-dessus  de  la  grille  sur  la- 
quelle on  brûle  le  combustible  une  espèce  de  voûte  avec  de  grosses 
pierres  calcaires,  voûte  qui  doit  supporter  toute  la  charge  dont 
on  remplit  la  cuve.  On  brûle  des  fagots,  des  broussailles  on  de  la 
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tourbe;  on  ménage  le  feu  dans  le  commencement;  au  bout  de 

douze  heures,  on  chauffe  davantage,  et  l'on  continue  ainsi  jusqu'à 

ce  que  la  pierre  calcaire  supérieure  soit  convenablement  calcinée. 

Enfin,  on  est  parvenu  à  réaliser  une  grande  économie  en  em- 


ployant des  fours  continus,  dans  lesquels  on  charge  la  pierre  cal- 
caire par  la  partie  supérieure  (gueulard) ,  tandis  que  l'on  relire 
la  chaux  cuite  par  les  portes  ménagées  à  la  partie  inférieure  du 
fourneau. 

Ces  fours  continus,  dits  fours  coulants,  sont  de  deux  sortes  : 
dans  les  uns,  on  stratifié  le  combustible  et  le  calcaire,  on  dé- 
tourne la  chaux  à  mesure  qu'elle  est  cuite,  et  l'on  ajoute  de  nou- 
velles charges  alternes  par  l'orifice  supérieur.  Ce  sont  de  grands 
cylindres  au  fond  desquels  se  trouvent  des  ouvertures  qui  servent 
à  l'entrée  de  l'air  et  à  la  sortie  de  la  chaux  cuite. 

Dans  les  fours  coulants  de  la  seconde  espèce,  la  chaux  et  le  com- 
bustible ne  sont  pas  ensemble  :  la  chaleur  y  est  appliquée  laté- 
ralement ,  de  sorte  que  le  produit  est  plus  pur  puisqu'il  n'est  pas 
altéré  par  les  cendres  du  combustible.  Vous  en  voyez  ici  une  coupe 
verticale  (fig.  66). 

A  est  un  foyer  latéral  où  l'on  peut  brûler  du  bois,  de  la  tourbe 
ou  de  la  houille.  Un  large  carneau  vertical  B  porte  la  flamme  vers 
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trois  embouchures  arrivant  sur  trois  points  équidistanls  dans  un 
plan  horizontal,  à  l°",50  au-dessus  de  la  sole.  Du  côté  opposé  au 
foyer  se  trouve  une  embrasure  D,  au  bas  du  four,  par  laquelle  on 
peut  tirer  la  chaux  en  la  faisant  glisser  sur  un  plan  incliné  établi 
à  partir  du  niveau  de  la  sole. 

Pour  la  première  fois,  on  commence  la  cuisson  en  formant  une 
voûte  sèche  au-dessus  de  la  sole,  et  en  remplissant  le  four  de 
pierres  concassées;  on  allume  un  feu  de  bourrées  sèches  sous  la 
voûte,  et  dès  que  la  température  rouge  est  arrivée  jusqu'au  car- 


neau  C,  on  cesse  de  faire  du  feu  en  D,  mais  on  augmente  le  chauf- 
fage par  le  foyer  A.  Quelquefois  on  dispose  sur  l'embouchure  K 
du  four  une  hotto  en  tôle  qui  permet  d'activer  et  de  régulariser  le 
tirage;  la  porle  G  sert  à  charger  la  pierre  quand  on  a  fait  baisser 
la  masse  en  tirant  par  l'embrasure  inférieure  D  la  chaux  calcinée. 

L'expérience  a  montréque  la  cuisson  de  la  chaux  est  facilitée  par 
la  présence  de  la  vapeur  d'eau  :  aussi  l'opération  marchc-t-elle  plus 
rapidement  par  un  temps  humide  que  par  un  lemps  sec.  Pour  la 
même  raison,  il  est  plus  avantageux  d'employer  le  calcaire  humide 
immédiatement  à  sa  sortie  de  la  carrière,  que  de  le  laisser  sécher 
par  une  exposition  prolongée  à  l'air. 

Il  arrive  souvent  qu'une  faible  portion  de  calcaire  n'est  qu'en 
partie  décomposée  :  ces  morceaux,  qui  portent  le  nom  à'iucvits, 
ne  se  délitent  no  ni  dans  l'eau,  et  y  laissent  un  rési du  considérable. 
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Avant  de  passer  à  l'étude  d'autres  combinaisons  calciques, 
apprenons  à  connaître  leurs  réactions  génériques  et  distinctives. 

Toutes  les  combinaisons  binaires  et  salines  contenant  de  la 
chaux  peuvent  être  reconnues,  si  toutefois  elles  sont  solubles  dans 
l'eau,  par  le  précipité  blanc  auquel  elles  donnent  naissance  lors- 
qu'on les  met  en  contact  avec  une  dissolution  d'acide  oxalique  ou 
d'un  oxalate  alcalin.  Le  précipité  est  formé  d'oxalate  de  chaux  in- 
soluble dans  l'eau  et  dans  l'acide  acétique,  et  soluble  dans  l'acide 
azotique.  Je  ne  vous  parlerai  pas  de  plusieurs  autres  réactions 
qui ,  n'étant  point  caractéristiques,  ne  valent  pas  la  peine  d'être 
signalées. 

Le  calcium  se  combine  avec  le  soufre  en  plusieurs  proportions 
et  donne  le  monosulfure  (  Ca  S  ),  le  bisulfure  (Ca  S*  ),  et  le  penta- 
sulfure  (  Ca  S*  )  :  aucun  de  ces  trois  composés  n'offre  assez  d'in- 
térêt pour  qu'on  s'y  arrête  ;  je  ne  vous  en  parle  que  pour  vous 
apprendre  que  le  monosulfure  de  calcium  joue  probablement  un 
rôle  considérable  dans  la  nature. 

Vous  savez  que  souvent  l'eau  ordinaire,  conservée  dans  des  réci- 
pients en  bois,  s'altère  et  dégage  une  odeur  d'œufs  pourris.  Vous 
n'avez  pas  oublié  que  ce  phénomène  est  le  résultat  de  l'action 
réductive  des  matières  organiques  sur  les  sulfates  dissous  dans 
l'eau,  et  surtout  sur  le  sulfate  de  chaux.  J'ajouterai  aujourd'hui 
que  l'eau  de  la  mer  de  certains  parages,  spécialement  près  de 
l'embouchure  des  fleuves,  est  dans  le  même  cas,  et  que  l'on 
explique  encore  le  fait  de  la  même  manière.  Cependant  le  sulfure 
de  calcium,  que  nous  préparons  en  calcinant  un  mélange  de  char- 
bon et  de  sulfate  de  chaux,  est  peu  soluble  et  ne  dégage  point 
d'odeur  d'oeuf  pourri.  Pourquoi  donc  les  chimistes  attribuent-ils 
à  sa  présence  l'odeur  infecte  que  les  eaux  prennent  quelquefois? 

Voici ,  Messieurs,  l'explication  de  ce  phénomène,  et  en  même 
temps  le.  fait  le  plus  remarquable  de  l'histoire  du  sulfure  de 
calcium. 

Cette  substance,  dissoute  ou  suspendue  dans  l'eau,  est  décom- 
posée par  l'acide  carbonique;  les  produits  de  la  décomposition 
sont  le  carbonate  de  chaux  et  l'hydrogène  sulfuré  :  en  effet, 
CaS-rCO*  +  HO  =  CaO,C09  +  HS.  Or,  les  eaux  naturelles 
tiennent  en  dissolution  des  bicarbonates  et  de  l'acide  carbonique  ; 
d'ailleurs,  l'air  atmosphérique  seul  peut  leur  en  céder. 

Ce  qui  communique  l'odeur  d'œuf  pourri  à  l'eau  n'est  donc  pas 
le  sulfure  de  calcium,  mais  un  des  produits  de  sa  décomposition. 

La  connaissance  de  ce  fait  révèle  une  des  sources  d'où  dérive  le 
carbonate  de  chaux  que  de  nombreuses  classes  d'animaux  soutirent 
à  l'eau  de  la  mer  et  même  à  l'eau  douce  :  en  même  temps  elle 
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concourt  à  expliquer  comment  agit  le  plâtre  sur  les  végétaux  lors- 
qu'il n'est  pas  absorbé  directement.  Les  eaux,  abstraction  faite 
de  cette  portion  de  carbonate  de  chaux  qu'elles  dissolvent  direc- 
tement à  la  faveur  de  l'acide  carbonique,  peuvent  s'en  enrichir 
par  suite  de  l'action  que  ce  même  acide  exerce  sur  le  sulfure  de 
calcium  ;  il  suffît  qu'elles  contiennent  du  sulfate  de  chaux  et  des 
matières  organiques  pour  que,  plus  tard ,  elles  renferment  du 
carbonate  de  chaux. 

Il  en  est  de  même  pour  la  théorie  du  plâtrage. 

On  a  souvent  observé  qu'une  plante  qui  a  prospéré  sous  l'in- 
fluence du  plâtre  ne  contient  pas  sensiblement  de  cette  substance  ; 
en  revanche,  on  y  trouve  beaucoup  de  chaux,  qui  ne  peut  s'être 
introduite  dans  le  végétal  que  sous  forme  de  carbonate.  Or,  si  le 
sol  ne  renferme  pas  sensiblement  de  carbonate  de  chaux,  n'est-il 
pas  rationnel  d'invoquer  les  phénomènes  de  décomposition  dont  je 
vous  parle,  pour  expliquer  l'heureuse  influence  du  plâtre  en  agri- 
culture? Les  matières  végétales  et  l'acide  carbonique  ne  manquent 
pas  dans  une  terre  cultivée  :  introduisez-y  du  plâtre,  tous  les  élé- 
ments nécessaires  à  la  formation  du  carbonate  de  chaux  s'y  trou- 
veront réunis. 

Répétons-le  encore  :  les  matières  végétales  réduisent  le  sulfate 
de  chaux  à  l'état  de  sulfure  ;  l'acide  carbonique  décompose  ce 
dernier  en  carbonate  de  chaux  et  en  hydrogène  sulfuré.  Ajoutons 
que,  dans  quelques  cas,  ce  gaz  peut ,  sous  l'influence  des  matières 
végétales,  devenir  acide  sulfurique,  et  rester  dans  le  sol  au  lieu 
de  se  disperser  dans  l'air. 
'  Je  passe  au  chlorure  de  calcium,  si  utile  aux  chimistes. 

On  le  prépare  en  laissant  du  carbonate  de  chaux  en  contact 
avec  de  l'acide  chlorhydrique  tant  qu'il  y  a  effervescence.  La  li- 
queur, concentrée  par  évapora tion,  puis  refroidie,  laisse  déposer 
des  cristaux  de  chlorure  de  calcium  hydraté,  dont  la  formule  est 
Ca  Cl  +  6  aq.  Leur  forme  est  le  prisme  à  6  pans  terminé  par  des 
pyramides  à  6  faces  ;  ils  sont  très-déliquescents  ;  mêlés  avec  de 
la  glace  pilée,  ils  produisent  un  grand  abaissement  de  tempéra- 
ture ;  chauffés,  ils  fondent  dans  leur  eau  de  cristallisation  ;  à 
+  200°,  ils  en  perdent  les  f  et  ils  se  transforment  en  une  masse 
poreuse.  C'est  dans  cet  état  que  les  chimistes  s'en  servent  de  pré- 
férence pour  dessécher  les  gaz.  A  une  température  plus  élevée,  le 
chlorure  de  calcium  poreux  devient  anhydre  et  éprouve  la  fusion 
ignée.  On  peut  alors  le  couler  en  plaques  et  le  réduire  en  frag- 
ments, que  l'on  conservera  dans  des  vases  hermétiquement 
fermés. 

Le  chlorure  de  calcium  anhydre  dégage  beaucoup  de  chaleur 
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en  se  dissolvant  dans  l'eau  ;  hydraté,  il  en  absorbe,  au  contraire. 
Ce  dernier  ne  fait  que  changer  d'état  ;  le  premier  change  d'état 
et  se  combine  avec  l'eau.  Tous  les  deux  se  dissolvent  dans  l'alcool, 
avec  lequel  ils  se  combinent.  Le  chlorure  de  calcium  se  combine 
aussi  avec  le  gaz  ammoniac,  ce  qui  empêche  de  l'employer  pour 
dessécher  ce  gaz  ;  enfin,  il  peut  former,  avec  l'oxyde  de  calcium, 
une  combinaison  définie  qui  a  pour  formule  : 

CaCl,3CaO  +  45aq. 

Parmi  les  sels  calciques,  il  y  en  a  quatre  que  nous  avons  intérêt 
à  connaître  :  le  sulfate,  le  phosphate,  le  carbonate,  et  l'hypo- 
chlorite. 

Je  ne  vous  parlerai  pas  de  ce  que  les  minéralogistes  appellent 
anhydrite  (sulfate  de  chaux  anhydre) ,  mais  bien  de  ce  minéral 
connu  sous  le  nom  de  gypse  de  pierre  à  plâtre,  qui  est  du  sul- 
fate de  chaux  hihydraté  (Ca  0,  SO*  +  2  aq  ).  On  le  trouve  sou- 
vent associé  au  sel  gemme,  et  on  le  rencontre  en  amas  considé- 
rables dans  le  terrain  tertiaire  inférieur. .  Il  se  présente  quelque- 
fois sous  la  forme  de  cristaux  bien  nets  appartenant  au  cinquième 
système  ;  d'autres  fois,  il  s'offre  en  masses  lenticulaires  aplaties, 
à  faces  extérieures  légèrement  courbes.  Ces  masses  sont  facile- 
ment clivables,  et  comme  le  produit  du  clivage  prend  la  forme 
d'un  fer  de  lance,  on  leur  a  donné  le  nom  de  gypse  en  fer  de 
lance. 

Ce  que  Ton  appelle  ordinairement  albâtre  est  encore  du  sul- 
fate de  chaux,  dont  les  cristaux  se  sont  entrelacés  d'une  manière 
irrégulière,  et  ont  formé  des  masses  tantôt  blanches,  tantôt  colo- 
rées par  de  l'oxyde  de  fer. 

A  +  80°  dans  un  courant  d'air,  et  à  +  K  \  5°  en  vase  clos,  le 
sulfate  de  chaux  perd  lentement  son  eau  d'hydratation  ;  à  mesure 
que  la  température  s'élève,  la  dessiccation  devient  plus  rapide,  si 
bien  qu'à  +430°  il  est  devenu  complètement  anhydre.  Dans  cet 
état ,  il  s'hydrate  rapidement  si  on  le  met  en  contact  avec  l'eau  ; 
mais  si  on  l'a  trop  chauffé,  si  l'on  a  dépassé  les  +  460°,  son 
hydratation  est  très-lente  :  il  aura  même  perdu  complètement 
la  propriété  de  s'hydrater,  s'il  a  subi  une  chaleur  voisine  du 
rouge  cerise.  Au  rouge  blanc,  il  fond ,  et  par  le  refroidissement 
il  se  prend  en  une  masse  cristalline  qui  ressemble  à  V anhydrite. 

Le  sulfate  de  chaux  est  plus  soluble  dans  l'eau  froide  que  dans 
l'eau  chaude  :  en  effet ,  une  dissolution  faite  à  froid  se  trouble 
sensiblement  quand  on  la  chauffe.  Son  maximum  de  solubilité 
correspond  à  la  température  de  -f  35°.  Mille  parties  d'eau  bouil- 
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lante  en  dissolvent  un  peu  plus  de  2  ;  à  +  35°,  elles  en  dissolvent 
2i,et2ià  +  42°. 

Malgré  sa  faible  solubilité ,  il  ne  communique  pas  moins  de 
mauvaises  qualités  à  l'eau  :  celle  qui  en  est  saturée  ou  presque 
saturée  n'est  plus  potable,  ne  sert  plus  à  la  cuisson  des  légumes 
et  se  prête  mal  au  savonnage.  Enfin,  lorsqu'on  fait  servir  une  pa- 
reille eau  pour  alimenter  les  générateurs ,  elle  donne  lieu  à  des 
dépôts  considérables  qui  rendent  nécessaires  des  réparations  fré- 
quentes * . 

Le  sulfate  de  chaux  est  complètement  insoluble  dans  l'alcool  ; 
aussi ,  quand  on  verse  de  ce  liquide  sur  de  l'eau  gypseuse ,  elle 
se  trouble  aussitôt.  Il  se  dissout  aisément  dans  l'acide  sulfurique 
concentré ,  et  forme  un  bisulfate  que  l'eau  décompose  :  il  se  dis- 
sout aussi  en  partie  dans  l'acide  chlorhydrique ,  et  devient ,  à  la 
faveur  de  cet  acide,  beaucoup  plus  soluble  dans  l'eau  qu'il  ne  l'est 
à  son  état  normal. 

L'emploi  du  plâtre ,  comme  mortier,  dans  les  constructions,  est 
fondé  sur  la  propriété  qu'a  ce  sel  de  se  déshydrater  à  une  tem- 
pérature modérée ,  et  de  s'hydrater  de  nouveau  et  promptement 
dès  qu'on  le  met  dans  l'eau.  Au  surplus ,  le  plâtre  s'hydrate  et 
reprend  à  la  fois  la  forme  cristalline  :  mais  il  ne  durcit  et  ne 
fait  prise  que  par  suite  de  l'entrelacement  de  tous  les  petits  cris- 
taux2. 

Les  gypses  durs,  tels  que  les  gypses  cristallisés,  lamelleux, 
fibreux ,  etc. ,  donnent ,  par  une  cuisson  bien  faite  ,  un  plâtre  fin 
et  blanc  qui  se  gonfle  trop  et  fournit  un  enduit  qui  ne  tient  pas. 
Tel  est  le  plâtre  des  mouleurs. 

Pour  les  constructions ,  il  faut  que  le  gypse  renferme  des  roa- 

1.  Four  prévenir  ces  dépôts,  on  a  recours  à  plusieurs  moyens  :  on  introduit  dans 
les  générateurs ,  soit  des  carbonates  alcalins ,  soit  des  rognures  de  fer  blanc ,  ou 
de  tôle,  ou  bien  encore  de  la  terre  glaise,  des  pommes  de  terre,  du  sucre  de  fécule, 
on  du  sucre  brnt. 

2.  Voici  la  théorie  de  la  solidification  du  plâtre  telle  qu'elle  a  été  donnée  par 
M.  Fayen.  Les  plâtres  à  texture  homogène,  absorbent  l'eau  d'une  manière  uniforme, 
et  toutes  leurs  parties  augmentent  librement  de  volume  :  ainsi  écartées ,  elles  for- 
ment une  masse  peu  consistante ,  en  raison  même  des  grands  intervalles  que  l'hy- 
dratation développe  entre  les  particules  solides. 

Dans  les  plâtres  formés  d'agglomérations  de  cristaux  grenus ,  séparés  par  des 
matières  terreuses,  les  choses  se  passent  autrement.  Au  moment  du  gâchage  ,  l'eau 
s'introduit  entre  des  groupes  de  cristaux  ;  elle  en  hydrate  d'abord  les  parties  exté- 
rieures ,  et  ne  pénètre  que  lentement  et  par  degrés  jusqu'au  centre.  Alors  les  pre- 
mières parties  hydratées  commencent  à  se  solidifier,  et  limitent  l'écartement  qui  se 
trouve  d'ailleurs  réduit  par  l'emploi  d'une  moindre  proportion  d'eau  absorbée  par 
ces  plâtres.  Le  gonflement  moindre  résultant  de  l'hydratation  successive,  fait  aisé- 
ment comprendre  la  pins  grande  densité,  ou  la  prise  plus  résistante  de  la  masse , 
pnisqu'à  volume  égal ,  il  s'y  trouve  plus  de  parties  solides. 
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tières  inertes ,  dont  la  proportion  peut  s'élever  jusqu'à  20  p  J ,  et 
dont  nous  apprécierons  le  rôle,  en  parlant  des  mortiers.  Cette 
circonstance  explique  pourquoi  l'on  obtient  du  bon  plâtre  par  un 
mauvais  procédé  de  cuisson. 

Voici  en  quoi  consiste  ce  procédé  :  on  construit ,  au  moyen  do 
gros  blocs  de  pierre  à  plâtre ,  de  petites  voûtes  peu  larges ,  que 
l'on  charge  avec  des  fragments  du  même  minéral ,  en  graduant 
leur  grosseur  dg  telle  sorte  que  les  fragments  les  plus  gros  soient 
en  bas,  et  les  moins  volumineux  en  haut.  On  cuit  en  brûlant  du 
bois  sec  sous  les  voûtes  :  plus  la  cuisson  est  lente  et  régulière , 
meilleurs  sont  les  produits.  L'opération  dure ,  en  moyenne ,  dix 
heures  :  quand  elle  est  achevée ,  on  bouche  les  ouvertures  avec 
des  moellons,  et  on  recouvre  le  bas  avec  du  plâtre  en  poudre. 

Il  est  évident  que  la  masse  ne  peut  pas  être  également  cuito 
dans  toutes  ses  parties.  La  portion  qui  est  plus  près  du  feu  est  trop 
calcinée  pour  faire  prise  avec  l'eau  ;  elle  est  donc  inerte.  Celle  qui 
est  plus  éloignée  est  encore  trop  hydratée,  mais  non  inerte  :  entre 
ces  deux  extrêmes ,  il  y  a  celle  qui  est  au  point  voulu  :  le  tout 
réuni  donnera  un  plâtre  d'excellente  qualité  ;  en  effet ,  celui  qui 
a  été  trop  calciné  jouera  le  rôle  d'un  corps  étranger,  puisque 
nous  avons  dit  que  le  bon  plâtre  à  construction  ne  doit  pas  être 
pur.  Au  lieu  d'opérer  de  la  sorte,  on  peut  cuire  le  plâtre  avec 
soin,  et  y  ajouter  ensuite  des  matières  étrangères  sans  action. 

Lorsque  le  plâtre  n'est  pas  assez  cuit,  il  est  aride  et  sec  :  trop 
cuit,  il  n'a  plus  d'amour,  ce  qui  veut  dire  dans  le  langage  des 
ouvriers  de  Paris ,  qu'il  n'est  pas  assez  gras  :  cuit  à  propos ,  il 
est  presque  onctueux  au  toucher,  et  adhère  aux  doigts. 

Le  plâtre  doit  être  employé  aussitôt  qu'il  est  cuit.  Lorsqu'il  a 
perdu  ses  propriétés  par  une  trop  longue  exposition  à  l'air ,  les 
ouvriers  le  disent  éventé.  Il  a  attiré  l'humidité  atmosphérique , 
perdu  son  onctuosité  et  la  faculté  de  durcir  promptement. 

La  solubilité  du  plâtre ,  quoique  faible ,  limite  l'emploi  de  cette 
substance  à  l'intérieur  des  édifices  et  dans  les  parties  qui  ne  sont 
pas  exposées  à  la  pluie.  Au  surplus ,  il  est  employé  dans  l'orne- 
mentation et  pour  prendre  les  empreintes  des  objets  dont  on  veut 
reproduire  un  grand  nombre  d'exemplaires. 

Le  plâtre  destiné  au  moulage  des  objets  délicats ,  doit  être  cuit 
avec  un  soin  particulier  hors  du  contact  du  combustible  :  il  faut 
en  outre  qu'il  soit  pur,  car  devant  être  gâché  assez  clair  pour 
pouvoir  être  coulé  en  couches  minces  dans  tous  les  détails  des 
mpules,  il  est  nécessaire  qu'il  solidifie  une  forte  proportion  d'eau; 
ce  qu'il  ne  peut  faire  que  quand  il  est  pur.  Pour  l'obtenir  dans  cet 
état ,  on  calcine  des  petits  fragments  de  gypse  en  fer  de  lance , 
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dans  des  fours  de  boulanger,  dont  la  température  doit  être  à  peine- 
celle  du  rouge  sombre. 

Depuis  quelques  années  on  trouve  dans  le  commerce,  une 
substance  plastique  appelée  plâtre  aluné ,  et  qui  se  rapproche  ' 
du  marbre  par  le  poli ,  et  résiste  aux  intempéries  du  climat.  On 
la  prépare ,  en  faisant  cuire  dans  un  four  à  réverbère  chauffé  par 
de  l'air  chaud ,  du  plâtre  de  première  qualité.  Une  fois  cuit ,  on 
le  place  dans  de  grandes  caisses  en  bois  à  claire-voie,  que  Ton 
plonge  dans  de  l'eau  tenant  en  dissolution  4  0  p.'f  d'a/tm.  Après 
une  immersion  de  quelques  minutes ,  on  retire  les  caisses ,  on  les 
égoutte,  et  on  en  vide  le  contenu  sur  une  aire ,  pour  le  recuire  de 
nouveau  à  une  température  beaucoup  plus  élevée ,  et  qui  doit  être 
poussée  jusqu'au  rouge. 

Voici  un  procédé  encore  plus  simple  :  on  mélange  intimement  le 
plâtre  à  une  petite  quantité  d'alun ,  et  on  le  chauffe  une  seule  fois. 

Ce  que  l'on  appelle  le  stuc  est  encore  une  composition  dont  le 
plâtre  est  la  base.  11  y  en  a  de  deux  espèces  :  à  la  chaux,  et  au 
plâtre.  On  prépare  le  premier  en  faisant  un  mélange  de  chaux 
éteinte  et  de  marbre  blanc  ou  de  toute  autre  matière  incolore 
et  dure.  On  fait  le  second  en  gâchant  du  plâtre  à  mouler  avec  une 
dissolution  de  colle  forte,  à  laquelle  on  ajoute  souvent  de  la  colle 
de  poisson  ou  de  la  gomme  arabique. 

Si  le  stuc  doit  imiter  le  marbre  coloré ,  on  suspend  séparément 
dans  de  Veau  collée  les  matières  colorantes ,  et  on  s'en  sert  pour 
gâcher  des  petites  portions  de  plâtre  et  former  des  galettes.  Celles- 
ci  ,  réunies  en  forme  de  pile ,  sont  coupées  par  tranches  qu'on  ap- 
plique sans  retard  à  la  surface  de  l'enduit. 

On  polit  le  stuc ,  en  le  frottant ^  lorsqu'il  est  sec ,  avec  une 
pierre  à  aiguiser  ;  on  lave  avec  une  éponge  la  partie  frottée ,  et 
on  achève  le  polissage  d'abord  avec  du  feutre  imbibé  d'huile  et  de 
tripoli  en  poudre,  ensuite  avec  du  feutre  imbibé  seulement  d'huile. 

Le  stuc  au  plâtre  ne  résiste  pas  aux  intempéries,  mais  au  sec, 
dans  l'intérieur  des  bâtiments ,  il  a  quelques  avantages  sur  le  stuc 
à  la  chaux  :  il  devient  plus  dur,  peut  prendre  des  teintes  variées, 
et  recevoir  un  beau  poli. 

Parmi  les  sels  que  les  acides  du  chlore  peuvent  former  avec  la 
chaux ,  je  ne  vous  parlerai  que  de  Yhypochlorite,  à  cause  de  son 
application  à  l'assainissement  des  lieux  infects,  et  au  blanchiment 
des  toiles. 

Nous  avons  vu  ailleurs  que  lorsqu'on  fait  arriver  un  courant  de 
chlore  dans  une  dissolution  alcaline  assez  étendue ,  il  semble  que 
les  deux  corps  se  combinent  directement  ;  mais  il  n'en  est  rien  : 
le  chlore  décompose  l'oxyde  alcalin,  et  se  combine  séparément 
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avec  chacun  de  ses  éléments  ;  avec  le  métal ,  il  forme  un  chlorure; 
avec  Foxygène,  il  forme  l'acide  hypochloreux  (CIO):  ce  dernier 
se  combine  à  son  tour  avec  une  molécule  d'oxyde  alcalin  non  en- 
core décomposé. 

L'équation  ci-dessous  dans  laquelle  R  sera  le  métal  alcalin ,  va 
nous  expliquer  tous  ces  phénomènes 

2Cl+2RO=a(RO,C10+RCl). 

Les  hypochlorites  alcalins  ordinaires  sont  des  composés  formés 
d'hypochlorites  et  de  chlorures,  ayant  un  métal  commun.  Ainsi, 
Veau  de  Javelle  est  de  l'hypochlorite  de  potasse ,  plus  du  chlo- 
rure de  potassium.  Veau  de  Labaraque  est  de  l'hypochlorite  de 
soude,  plus  du  chlorure  de  sodium.  Le  chlorure  de  chaux  (ainsi 
appelé  dans  le  langage  ordinaire),  est  de  l'hypochlorite  de  chaux, 
plus  du  chlorure  de  calcium. 

On  ne  peut  pas  isoler  les  hypochlorites  alcalins  ni  les  séparer 
des  chlorures  qui  les  accompagnent ,  à  oause  de  leur  instabilité. 
En  effet ,  si  l'on  verse  de  l'acide  hypochloreux  sur  une  dissolution 
alcaline ,  dès  que  l'hyphochlorite  dominera  dans  la  masse,  il  se 
décomposera  en  chlorate  et  en  chlorure 

3CaO,C10=CaO,C10*  +  2CaCl. 

Il  paraît  donc  que  la  condition  de  stabilité  de  cette  sorte  de 
sels  est  la  présence  d'une  quantité  de  chlorure  atomiquement 
égale  à  celle  du  sel  lui-même ,  et  qu'un  excès  d'alcali  n'amoindrit 
pas  la  stabilité  ;  aussi  l'hypochlorite  de  chaux  du  commerce  (cA/o- 
rure  de  chaux,  chlorure  désinfectant,  chlorure  pour  blanchi' 
ment),  renferme-t-il  beaucoup  de  chaux  libre. 

Des  trois  hypochlorites  alcalins ,  celui  de  chaux  est  le  plus  im- 
portant à  cause  de  son  facile  transport.  Les  deux  autres  sont  tou- 
jours liquides ,  et  sous  le  même  volume ,  renferment  moins  de 
principe  actif. 

Bien  que  nous  ne  voulions,  dans  ce  moment,  nous  occuper 
que  de  l'hypochlorite  de  chaux,  néanmoins  tout  ce  que  nous 
dirons  sur  la  manière  dont  il  se  décompose  et  dont  il  agit ,  sera 
applicable  aux  deux  autres. 

L'hypochlorite  de  chaux  est  blanc,  amorphe ,  pulvérulent,  et 
a  l'odeur  d'acide  hypochloreux.  Il  ramène  au  bleu  le  papier  de 
tournesol  rougi  par  un  acide ,  puis  il  le  décolore.  Il  est  décom- 
posé par  les  acides  les  plus  faibles ,  même  par  l'acide  carbo- 
nique :  mais  dans  ce  cas  la  décomposition  est  très-lente,  tandis 
i.  27 
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que  sous  l'action  des  acides  puissants ,  la  décomposition  est  in- 
stantanée et  le  dégagement  de  chlore  considérable. 

Cela  nous  explique  pourquoi  les  hypochloritas  décolorent  et  dés- 
infectent ;  c'est  qu'ils  sont  une  source  de  chlore.  C'est  donc  celui-ci 
qui  agit ,  et  non  les  hypochlorites  eux-mêmes. 

Disons  encore  une  fois  comment  les  acides  changent  les  hypo- 
chlorites en  une  source  de  chlore ,  et  pourquoi  la  quantité  de  ce 
gaz  qui  devient  libre ,  représente  à  la  fois  «elle  de  l'acide  et  celle 
du  chlorure. 

L'acide  quelconque,  qui  agira  sur  l'hypochlorite  de  chaux, 
chasse  tout  qV^hord  l'acide  hypochlnreux.  Ce  dernier  acide  se 
trouve  en  présence  d'un  phlorure  qui  devient  libre  à  son  tour  ;  les 
deux  corps  réagissent  l'un  sur  l'autre,  se  décomposent  simultané- 
ment de  telle  sorte  qu'il  se  forme  un  oxyde  qui  peste. ,  tandis  que 
tout  le  chlore  se  dégage. 

Ces  phénomènes  s'accomplissent  en  deuç  phases  : 

*re  (CaO,  ClO-hCaÇl)  +  A=Ca 0,  A  +  Cl  0  +  CaP 

Hypochlorite  de  chaux  Acide,       Sel  de         Acide  hy-    Chlorure 

notmal.  chaux.       pochloreux.    de  cal- 

cium. 

r  CaCl+C10  =  CaO  +  2Cl 

Chlorure      Acide         Oxide         Chlore, 
de  calcium,     bypo-        de  cal- 
chloreux.      cium. 

En  étudiant  l'histoire  du  chlore ,  nous  avons  vu  comment  ce 
Corps  blanchit  les  tissus  et  peut  même  les  détruire  lorsqu'on  Tenir 
ploie  sans  mesure.  Ce  fait  explique  pourquoi  l'hypochlorite  de 
chaux,  employé  en  excès,  et  lorsqu'on  le  décompose  tout  tà  coup 
par  un  acide  puissant,  attaque  à  son  tour  les  tissus  et  en  compro- 
met la  solidité.  Aussi  les  blanchisseurs  qui,  pour  obtenir  un 
blanchiment  plus  parfait  et  plus  prompt,  opèrent  sans  ménage- 
ment, avec  l'hypochlorite  de  chaux  et  des  acides  minéraux,  affai- 
blissent les  étoffes  et  quelquefois  même  les  percent. 

Voyons  par  quel  procédé  on  prépare  de  grandes  quantités  d'ijy- 
pochlorite  de  chaux  ordinaire. 

Imaginons  une  caisse  rectangulaire ,  ayant  un  mètre  de  large  et 
4  de  long ,  formée  de  dalles  en  grès  dur,  ou  bien  en  lave  d'Au- 
vergne mastiquée.  Dans  cette  caisse  se  trouve  une  couche  de  4  5  à 
20  centimètres  de  «baux  bien  hydratée  et  pulvérulente  :  Tune  des 
extrémités  est  fermée  par  une  porte  qui  sert  à  introduire  et  à  re- 
tirer la  chaux.  Une  espèce  de  tube  de  sûreté  placé  dans  la  partie 
supérieure  et  près  de  la  porte ,  sert  à  surveiller  la  marche  de  l'o- 
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pération.  Par  l'extrémité  opposée ,  pn  fait  arriver  un  courant  de 
chlore;  à  mesure  qu'il  pénètre  dans  la  caisse,  il  est  absorbé  par 
la  chaux,  et  ne  produit  pas  de  pression  :  au  surplus ,  l'arrivée  du 
chlore  doit  être  lente ,  car  s'il  en  était  autrement ,  la  température 
pourrait  s'élever  jusqu'à +  <0Q;  dans  pe  cas?  l'hypochlorite  passe- 
rait à  l'état  de  chlorate.  I)ès  qu$  Je  chlore  n'est  plus  ahsprbé,  il 
se  dégage  par  le  tube  de  sûreté. 

Ce  dernier  appareil  consiste  tout  siippleinept  en  un  tube  re- 
courbé ,  dont  une  extrémité  communiqué  avec  l'intérieur  q>  |a 
caisse ,  et  l'autre  plonge  dans  un  verre  contenant  de  la  (sinture 
de  tournesol,  lorsque  ce  réactif  se  (JécolQrprQ  l'opération  sera 
terminée. 

L'usage  fréquent  des  hypochlorites  dans  les  arts  a  fait  sentir  la 
nécessité  d'avoir  un  moyen  de  mesurer  leur  pouvoir  décolorant. 
Le  propédé  chlorpmétrique  le  plus  usité  esj  dû  à  Gay-^ussac.  Il 
est  fondé  :  4°  sur  l'action  oxydante  énergique  des  hypochlorites  ; 
2°  sur  la  décoloration  instantanée  d'une  matière  colorante  par  un 
léger  excès  de  chlore,  fqur  ces  essais ,  l'agent  oxydable  employé 
aujourd'hui ,  est  l'acide  arsénieux,  et  la  matière  colorante  est  l'in- 
digo. 

Pour  bien  comprendre  ce,  procédé ,  il  faut  qqe  vous  vous  péné- 
triez du  principe  sur  lequel  U  repose. 

Vous  n'avez  pas  oublie  ce  qui  fait  que  les  Jiypochlqrites  sont  des 
corps  oxydants ,  lorsqu'ils  sont  en  présence  de  l'eau.  Le  chlore 
qu'ils  dégagent  décompose  l'eau,  s'empare  de  l'hydrogène,  et 
l'oxygène  se  porte  sur  la  matière  oxydable.  Que  l'on  suppose  4p 
l'acide  arsénieux  di$SQifS  dans  l'acide  chlor hydrique  ;  si  l'on  y 
mêle  une  autre  dissolution  d'un  hypocblorite,  le  chlore  de  ce  d.er- 
nier  se  dégage,  enlève  l'hydrogène  à  l'eau,  dont  l'oxygène  fait  pas- 
ser l'acide  arsénieux  à  J'état  d'acide  arséniqup.  j>pt  qu'il  y  aura 
de  l'acide  arsénieux  à  pxyder ,  le  chlore  devient  acide  clilpr- 
hydrique,  mais  lorsqu'il  n'en  sera  plus  ainsi,  le  chlore  restera 
libre  :  sj  Ton  trouve  un  moyen  de  $£i$ir  ce  inompnt,  pu  pourra 
connaître  la  quantité  d'acide  arsénieux  que  l'on  a  transformée,  en 
connaissant  celle  du  chlore  que  l'on  a  employé,  ef  réciproquement. 
On  y  parvient  au  rooypn  d'une  solution  sujfurjque  (J'jpdigp,  qui  de 
bleue  devient  jaunâtre ,  dès  que  le  chlore  agit  sur  elle.  Cp$e  dé- 
coloration indiquera  que  l'oxydation  est  terminée  1  puisqu'elle  a 
lieu  par  l'effet  du  chlore  qui  resje  sans  emploi  ;  de  mime  que 
dans  les  essais  alcalimétriques.  le  changement  ae  cpulpur  de  la 
teinture  de  tournesol  indique  que  la  neutralisation  est  complète , 
puisque  de  l'acide  reste  libre. 

Entre  un  essai  alcalimétrique  et  un  essai  chlorpmétrique,  ij  y  3 
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cette  différence  que ,  par  le  premier  on  effectue  une  saturation , 
et  par  le  second  une  oxydation  :  mais  dans  les  deux  cas ,  on 
reconnaît  que  le  but  est  atteint,  par  un  changement  de  couleur 
d'une  matière  colorante. 

Cette  comparaison  vous  fait  pressentir  que  la  marche  doit  être 
à  peu  près  la  môme  pour  les  deux  essais.  C'est  en  effet  ce  qui  a 
lieu. 

Voici  un  litre  d'une  dissolution  centenant  4«*,439  d'acide  arsé- 
nieux  pur.  On  appelle  cette  dissolution  liqueur  d'épreuve.  Pour 
que  tout  l'acide  qu'elle  contient  se  transforme  en  acide  arsénique , 
par  l'action  du  chlore ,  il  faut  employer  un  litre  de  ce  gaz  mesuré 
dans  les  circonstances  normales  de  température  et  de  pression,  ou, 
ce  qui  revient  au  même ,  il  faut  employer  un  litre  d'eau  tenant  en 
dissolution  son  propre  volume  de  chlore. 

Cette  autre  liqueur,  dont  le  volume  est  également  d'un  litre,  est 
une  dissolution  de  40  grammes  d'hypochlorite  de  chaux  que  nous 
voulons  essayer.  Elle  a  été  faite  en  broyant  le  sel  à  plusieurs 
reprises  avec  de  l'eau,  dans  un  mortier  en  porcelaine,  et  en  fil- 
trant chaque  fois  la  portion  liquide. 

A  l'aide  d'une  pipette  jaugée,  je  transporte  40**  de  liqueur 
d'épreuve  dans  un  bocal  en  verre  qui  repose  sur  une  feuille  de 
papier  blanc  ;  j'y  ajoute  ensuite  une  à  deux  gouttes  de  sulfate 
d'indigo  ',  et  j'agite  pour  que  la  masse  prenne  une  couleur  uni- 
forme. 

J'introduis  20cc  de  dissolution  d'hypochlorite  dans  une  burette 
portant  200  divisions  ou  degrés,  et  qui  a  la  même  forme  que 
celle  que  je  vous  ai  décrite  en  vous  parlant  des  essais  aicalimé- 
triques.  Si  cette  dissolution  pouvait  fournir  son  volume  de  chlore, 
évidemment  il  y  en  aurait  le  double  de  ce  qui  serait  nécessaire 
pour  oxyder  l'acide  arsénieux  contenu  dans  les  4  0CC  de  liqueur 
d'épreuve;  mais  les  produits  du  commerce  sont  toujours  loin 
d'être  purs,  et  vous  allez  le  voir  pour  ce  cas  particulier. 

Je  verse  goutte  à  goutte  la  liqueur  de  la  burette  dans  la  liqueur 
contenue  dans  le  bocal ,  et  j'ai  soin  d'imprimer  à  ce  dernier  un 

mouvement  circulaire Voilà  que  j'ai  déjà  versé  un  volume 

égal  à  400  divisions,  et  la  liqueur  du  bocal  est  encore  bleue;  je 
continue  à  verser  avec  précaution  pour  ne   pas  dépasser   la 

limite la  couleur  s'affaiblit enfin,  la  couleur  bleue  devient 

jaune  pâle.  L'expérience  est  terminée.  Le  volume  de  la  dissolu- 
tion d'hypochlorite  que  je  viens  de  verser,  est  égal  à  440  divisions, 


i.  On  prépare  ce  sulfate  en  dissolvant  de  l'indigo  dans  de  l'acide  snlforiqne  de 
Nordhaosen,  et  en  étendant  la  dissolution  avec  de  l'eau. 
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et  représente  40**  de  chlore.  Donc,  400  divisions  n'en  représen- 
tent que  9CC,09,  ce  qui  revient  à  dire  qu'un  gramme  d'hypochio- 
rite  de  chaux  employée  ne  peut  donner  que  9CC,09  de  chlore 
et  qu'un  kilogramme  de  ce  sel  produira  seulement  90titres,9  de 
chlore  ;  ce  qui,  en  langage  de  commerce,  signifie  qu'il  marque  90 
degrés  et  9  dixièmes. 

Vous  voyez  donc  que  la  marche  d'un  essai  chlorométrique  et 
les  instruments  dont  on  se  sert  sont  les  mêmes  que  s'il  s'agissait 
d'un  essai  alcalimétrique  ;  la  seule  différence  consiste  en  ce  que, 
pour  ce  dernier,  on  verse  l'acide  sulfurique  normal  dans  l'alcali  à 
essayer,  et  pour  le  premier  on  verse,  au  contraire,  l'hypochlorite 
que  l'on  veut  connaître,  dans  la  liqueur  d'épreuve. 

Cette  inversion  est  nécessaire,  car  une  goutte  de  liqueur 
d'épreuve  met  en  liberté  plus  de  chlore  qu'il  n'en  faut  pour 
guroxyder  l'acide  arsénieux  qu'elle  renferme;  dès  lors  une  par- 
tie du  gaz  serait  perdue,  et  l'essai  deviendrait  impraticable. 

Enfin,  vous  remarquerez  que  l'on  opérera  de  la  même  manière 
si  l'hypochlorite  à  essayer  est  liquide  :  l'opération  sera  encore 
plus  simple,  puisque  l'on  n'aura  pas  à  faire  de  dissolution. 

Je  n'ai  qu'un  mot  à  vous  dire  sur  Y  azotate  de  chaux  pour  vous 
rappeler  que  ce  sel  est  un  produit  naturel  que  l'on  rencontre  sur- 
tout dans  les  matériaux  salpêtres,  et  qui  contribue  à  la  fabrication 
artificielle  du  salpêtre.  On  le  trouve  aussi  quelquefois  dans  les 
eaux  naturelles,  sans  doute  parce  qu'elles  ont  traversé  des  ter- 
rains salpêtres.  On  en  constate  même  la  présence  dans  les  eaux 
de  sources  et  de  puits,  ainsi  que  dans  le  voisinage  des  cime- 
tières ;  fait  facile  à  expliquer,  puisque  les  matières  animales  faci- 
litent la  nitrification. 

L'azotate  de  chaux  est  représenté  par  la  formule  : 

CaO,AzO*  +  4aq, 

Il  cristallise  en  prismes  hexagones  déliquescents,  solubles  dans 
l'alcool  ;  il  est  décomposable  par  la  chaleur  et  partage  les  pro- 
priétés générales  de  tous  les  autres  azotates. 

Il  existe  une  série  de  phosphates  de  chaux  dont  aucun  terme 
ne  sort  de  la  neutralité,  malgré  les  fausses  indications  de  leurs 
noms  :  chacun  d'eux  renferme  3  molécules  de  base.  Voyez-en  ici 
la  liste  : 

[~i  Obtenu  en  versant  du 
(Ca  0)2,HO,  Ph  Os  +  4  aq.  Jphospbate  de  soude  sur 
du  chlorure  de  calcium. 
Phosphate  basique  de  chaux   [(Ca  O)3,         PhOs]  Phosphate  contenu  dans  les  os. 

Phosphate  acide  de  chaux   rCaO,(HO)'PhO>1  °^a  ea,  trai,an1t  .*?  1,acide 
r  L  J sulfurique  les  os  calcinés. 
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Ces  trbis  Sels  renferment  le  même  acide  tribasique.  Càlcine-t-oh 
ceux  qui  renferment  de  l'eau  basique,  on  en  change  la  nature. 
Le  phosphate  acide  devient  Un  métàphosphate,  et  le  phosphate 
neutre  un  pyrbphosphatfe. 

De  ces  trois  sels,  les  deux  derniers  seuls  nous  intéressent ,  car 
l'un  d'eux  sert  à  préparer  le  phosphore,  l'autre  constitue  presque 
entièrement  la  partie  minérale  dés  os. 

{Je  pkoàphiïtt  &cide  est  en  paillettes  nacrées  déliquescentes  ; 
oh  ne  l'emploie  que  pour  la  préparation  du  phosphore.  Calciné 
au  rougë,  il  se  boursouflé  et  fond  ;  après  le  refroidissement ,  il  a" 
l'aspect  vitreux  î  il  est  alors  devenu  insoluble  par  suite  d'Utt 
changement  de  nature  ;  ayant  perdu  son  eau  basique;  il  est  passé 
à  Tétât  de  métâphosphate  de  chaux. 

Lé  phbsphùte  basique  existe  non-seulement  dans  leS  os,  mate 
encore  dans  la  nature  minérale.  Lorsqu'il  est  associé  àù  chloruré 
et  au  fluorure  de  calcium,  les  minéralogistes  le  désignent  sous  le* 
nom  û'apatltè.  Oh  l'obtient  artificiellement  toutes  les  fois  (jue 
FUtt  verSë  dé  l'àrtittloniaqùe  sur  un  mélange  de  chldrure  de  cai- 
cium  et  ë'fccide  phosphorique,  du  bien  lorsqu'on  verse  du  chloftiré 
de  calcium  dans  un  mélange  d'un  phosphate  alcalin  quelconque  et 
d'ammoniaque. 

Le  phosphate  basique  de  chaux  est  irisoluble  dans  l'eau,  té 
qUi  ne  l'empêche  pa*s  Cependant  d'être  absorbé  par  les  ôporigioleaf 
des  racines,  et  de  concourir  ainsi  au  développement  des  plantes  : 
c'est  qu'il  devient  sensiblement  soltible  dons  l'eau  quaild  elle  tient 
eh  dissolution  de  l'acide  carbonique  ;  sans  cette  propriété,  on  fie 
saurait  expliquer  sa  présence  dans  leô  végétaux.- 

En  faisant  bouillir  ce  sel ,  pendant  quelque  temps,  avec  dû 
carbonate  de  soude,  oïl  lé  décompose  entièrement  :  il  se  forme 
du  phosphate  de  soude  et  du  carbonate  de  chaux  ;  il  est  inalté- 
rable par  la  chaleur  ei  attaquable  par  les  acides,  même  par  l'a- 
cide acétique. 

Le  noir  animal  j  qui,  d'abord,  sert  dans  les  raffineries,  et  plue 
tard  comme  engrais,  contenant  plus  de  la  moitié  de  son  poids 
de  phosphate  de  chaux,  joue  un  certain  rôle  dans  l'agriculture. 
Il  est  vrai  qu'on  le  considéré  plutôt  comme  le  Véhiculé  de  l'azote* 
que  comme  un  agent  de  fertilisation  par  lui-même  ;  néanmoins, 
lorsqu'une  terre  très-pauvre  en  phosphates  reçoit  du  noir  anirtial, 
elle  doit  se  ressentir  tout  à  la  fois  et  de  l'azote  et  de  l'acide 
phosphorique  que  l'engrais  lui  apporte. 

En  définitive,  le  phosphate  basique  de  chaux  est  le  plus  impor- 
tant de  tous  les  phosphates  parce  qu'il  sert  de  matière  première 
pour  leur  préparation.  C'est  avec  lui  qu'on  prépare  le  phosphore  ; 
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arec  ce  dernier  corps,  ori  produit  l'acide  phosphorique,  et  àveé 
celui-ci  on  obtient  tous  les  phosphates  imaginables. 

Terminons  ce  que  notis  avions  à  dire  sur  les  Composés  cal- 
ciques  par  l'étude  du  carbonate  de  chaux. 

On  rencontre  ce  «il  en  quantité  tellement  considérable,  qu'on 
peut  dire  qu'une  grande  partie  de  l'éeofce  terrestre  eti  est 
formée. 

Le  carbonate  de  éhatif  cristallisé  peut  affecter  tien*  fdrmes 
incompatibles;  il  présente  un  cas  de  dlmorphisfné  remarquable 
au  point  4e  vue  historique,  parce  qu'il  est  le  premier  que  l'on  ait 
reconnu. 

La  ckausb  carbonàtée  spdthique  (que  l'on  appelle  spath 
d'Islande  parée  (Ju'oii  0n  trouve  de  très-belle  dans  ce  pays  )  es* 
caractérisée  par  trois  clivages  faciles  qui  conduisent  Â  tiii  rhdm- 
boëdre  de  408°.  Elle  se  présente  sous  des  formes  très-variées, 
pouvant  être  toutes  ramenée*  au  même  type.  Lorsqu'elle  est  pure, 
elle  est  parfaitement  incolore  et  transparente  :  ses  cristaux  pré- 
sentent le  phénomène  de  la  double  réfraction,  propriété  dont  pro- 
fitent les  physiciens  pour  Certaines  expériences  d'optique;  Par 
exemple*  c'est  sur*  cette  propriété  qii'est  foridée  la  construction 
de. la  lunette  de  Rèéhan^  instrument  qui  permet  d'apprécier  ta 
distance  d'un- objet  lorsqu'on  eti  connaît  les  dimensions,  et 
réciproquement*  La  densité  du  Spath  d'Islande  est  2,?;  il  pos- 
sède les  propriétés  chimiques  de  tous  les  autres  Carbonates  cal- 
caires. 

On  désigne  bous  le  nom  d'ufràjgbtiite  uti  carboiiate  de  chaut 
moins  commun  que  le  spath  d'Islande  et  dont  les  cristaux  sont 
des  prismes  rectangulaires  de  446b,4Q'.  Il  est  d'un  blanti  laiteux  ; 
sa  densité  est  3,75.  D'ailleurs,  il  possède  les  mêmes  propriétés 
chimiques  que  le  carbonate  de  chaux  précédent.  Voilà  dotic  deux 
corps  semblables  en  tout ,  excepté  dans  la  forme. 

Si  l'on  chauffe  légèrement  l'ârragonite,  elle  se  délite  en  une 
multitude  de  petite  cristaux  ayant  la  forme  dti  spath  d'Islande. 
Le  précipité  que  l'on  obtient  lorsqu'on  ajoute  un  carbonate  alca- 
lin à  une  dissolution  froide  d'un  sel  de  chaux,  est  un  assemblage 
de  petits  cristaux  rhohlboëdriques  de  J05B. 

D'un  autre  Côté,  d'après  M.  G.  feose,  si  l'on  maintient  à  une 
température  élevée  une  dissolution  de  bicarbonate  de  chaux,  il 
se  dépose  du  carbonate  neutre  en  très-petits  prismes  semblables 
à  ceux  de  l'ârragonite.  Enfin,  on  obtient  encore  les. mêmes  cris- 
taux en  versant  Une  dissolution  bouillante  d'un  sel  de  chaux  dans 
une  dissolution  chaude  de  carbonate  d'ammoniaque; 
On  peut  dono  à  volonté  obtenir  le  spath  d'Islande  et  l'arrago- 
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nite,  c'est-à-dire  obtenir  le  carbonate  de  chaux,  sous  deux  formes 
incompatibles. 

Le  carbonate  de  chaux  qui  se  sépare  des  eaux  qui  le  tenaient  en 
dissolution  sous  forme  de  bicarbonate,  et  celui  qui  constitue  le 
marbre ,  sont  aussi  cristallisés ,  mais  leurs  cristaux  sont  tellement 
petits  ou  tellement  agrégés  les  uns  aux  autres ,  qu'il  est  difficile 
d'en  déterminer  la  forme  :  on  la  eroit  cependant  rhomboëdrique. 

On  connaît  aussi  une  variété  de  carbonate  de  chaux  cristallisé 
en  rhomboèdres,  et  qui  renferme  5  éq.  d'eau.  On  se  la  procure 
en  abandonnant  à  l'air,  et  à  une  température  voisine  de  0°,  une 
dissolution  aqueuse  de  chaux  et  de  sucre.  Mais  par  cela  même 
que  ce  carbonate  est  hydraté,  les  angles  de  ses  cristaux  ne  sont 
pas  probablement  semblables  à  ceux  du  spath  d'Islande. 

Si  l'on  fait  abstraction  de  la  forme  géométrique  du  carbonate 
de  chaux,  on  peut  dire  qu'il  y  a  peu  de  matières  minérales  natu- 
relles ,  qui  présentent  autant  de  variétés.  Les  marbres ,  dont  le 
nombre  est  si  considérable ,  quoique  tous  semblablement  compo- 
sés, diffèrent  d'aspect  ■ ,  soit  à  cause  de  la  couleur  que  leur  commu- 
niquent les  oxydes  métalliques ,  soit  à  cause  de  leur  mélange  avec 
d'autres  matières  étrangères.  Ainsi ,  les  marbres  noirs  ou  gris 
doivent  leur  couleur  au  bitume  ;  les  jaunes  et  les  rouges  à  l'oxyde 
de  fer.  Associez-leur  par  la  pensée  tantôt  des  fossiles ,  tantôt  des 
minéraux  différents ,  susceptibles  de  prendre  le  poli ,  et  vous  vous 
expliquerez  leur  quantité  prodigieuse. 

Si  les  variétés  du  marbre  sont  nombreuses ,  celles  du  carbonate 
de  chaux ,  que  l'on  appelle  calcaire ,  ne  le  sont  pas  moins. 

Le  calcaire  compacte,  qui  se  présente  sous  des  couleurs  si  di- 
verses ,  prend  le  nom  de  marbre  coquillier  lorsqu'il  empâte  des 
coquilles,  et  peut  prendre  un  beau  poli;  le  calcaire  lithogra- 
phique, le  calcaire  fétide  ou  stinsktein,  le  calcaire  des  envi- 
rons de  Paris,  les  calcaires  oolithique , pisolitique ,  etc.,  con- 
stituent déjà  une  série  assez  nombreuse  de  variétés,  série  que  je 
pourrais  encore  augmenter ,  si  je  voyais  de  l'intérêt  à  le  faire. 

Enfin,  la  craie  que  l'on  nomme  souvent  blanc  de  Troyes,  blanc 

1.  J'ai  eu  l'occasion  de  remarquer  que  lorsque  le  marbre  statuaire  a  été  en  con- 
tact avec  un  acide,  il  acquiert  nu  aspect  qui  varie  suivant  la  nature  de  cet  acide. 
Voici  le  résultat  de  l'action  de  6  acides  différents  : 

Nom  de  l'acide.  Aspect  du  marbre. 

Acide  azotique Surface  lisse  et  luisante. 

—  sulfurique Aspect  kaolinique. 

—  chlorb  ydrique  ............  —     cristallin. 

—  ojalique —     faiblement  cristallin. 

—  tartrique Surface  mate  et  unie. 

—  acétique —     farineuse. 


à 


QUATORZIÈME    LEÇON.  477 

de  Meudon,  qui  est  presque  aussi  abondante  que  le  calcaire, 
n'est  que  du  carbonate  de  chaux  très-divisé  ,dont  le  mode  de  for* 
mation  parait  ne  pas  être  le  même  que  celui  des  marbres  et  des 
calcaires. 

Quelle  que  soit  l'origine  et  la  forme  du  carbonate  de  chaux , 
il  ne  possède  pas  moins  toujours  les  mêmes  propriétés  chimi- 
ques. D  est  décomposable  par  la  chaleur,  et  sur  cette  propriété 
est  fondée  la  fabrication  de  la  chaux.  Sa  décomposition  s'effectue 
d'autant  plus  promptement  et  plus  facilement ,  que  l'acide  carbo- 
nique est  entraîné  au  loin  à  mesure  qu'il  devient  libre.  Gela  tient 
à  ce  que  les  gaz  quittent  facilement  leurs  combinaisons,  lorsqu'ils 
entrent  dans  une  atmosphère  formée  de  gaz  d'une  nature  diffé- 
rente :  de  même  qu'un  sel  hydraté  abandonne  facilement  son  eau 
d'hydratation ,  lorsqu'il  est  chauffé  dans  un  courant  d'air  sec , 
tandis  qu'il  n'en  perd  pas  sensiblement ,  si ,  la  température  res- 
tant la  même,  on  l'expose  à  un  courant  de  vapeur  aqueuse. 

C'est  pourquoi  le  carbonate  de  chaux  exige  plus  de  chaleur 
pour  se  décomposer  dans  un  creuset  que  dans  un  four  à  chaux. 

Dans  le  premier  cas ,  rien  n'entraîne  l'acide  carbonique  qui  se 
dégage  au  commencement  de  l'opération  ;  dans  le  second  cas ,  ce 
gaz  est  entraîné  par  le  courant  d'air  qui  traverse  sans  cesse  l'ap- 
pareil. 

On  a  même  remarqué  qu'il  est  plus  facile  de  décomposer  le 
carbonate  de  chaux ,  sous  l'influence  de  la  vapeur  d'eau ,  que  sous 
l'influence  de  l'air  sec.  Aussi ,  les  chaufourniers  préfèrent-ils  les 
pierres  à  chaux  humides,  et  quelquefois  même,  ils  injectent  dans 
le  four  de  petites  quantités  d'eau. 

Quand  il  est  hermétiquement  fermé,  le  carbonate  de  chaux  ne 
se  décompose  pas ,  même  à  une  haute  température ,  et  il  semble 
se  liquéfier. 

Hall  a  observé  ce  fait,  en  chauffant  de  la  craie  dans  un  canon 
de  fusil ,  dont  les  extrémités  étaient  scellées  :  l'expérience  termi- 
née, il  en  tira  une  baguette  de  marbre.  Cela  explique  pourquoi 
l'on  trouve  du  marbre  dans  des  terrains  d'origine  ignée. 

Le  carbonate  de  chaux  n'est  pas  soluble  dans  l'eau ,  mais  il  le 
devient  à  la  faveur  de  l'acide  carbonique.  La  plus  grande  partie 
des  eaux  naturelles  en  contiennent  à  l'état  de  bicarbonate. 

Ce  que  l'on  appelle  chaux  carbonatée  fibreuse ,  provient  de 
la  décomposition  du  bicarbonate  de  chaux  dissous  dans  l'eau. 

Lorsque  l'eau  pluviale ,  qui  renferme  toujours  une  faible  quan- 
tité d'acide  carbonique  libre,  tombe  sur  des  roches  calcaires,  elle 
dissout  une  petite  quantité  de  carbonate  de  chaux  :  elle  le  dépose 
ensuite,  sous  forme  de  concrétions,  dans  l'intérieur  des  grottes 
l.  27. 
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ou  cavités  bù  elle  S'évapore  goutte  à  goUtte.  C'est  ainsi  que  se  for- 
ment les  sliïldtHteà  et  les  MulûgMtés. 

Les  incrustations  que  fournissent  ëh  abondance  certaines  eaux 
minérales,  sont  encore  de  la  même  nature.  Les  sources  les  plus  cé^ 
lèbres  sont  celles  de  Sart^Filippo  en  Toscane,  celles  de  Sdiht-ÀUVre 
en  Auvergne,  et  le  SprUdel  à  Carlsbad:  C'est  efettë  derttiëre  source 
qui  fournit  le  Èptudèlsttln ,  Calcaire  dur  et  richement  zohé  que 
sa  fltiesse  extrême  fait  servir  à  là  cenfëctidh  de  plusieurs  objets 
d'Ornements. 

La  solubilité  du  carbonate  de  châu*  dans  l'eau  à  la  faveur  de 
l'acide  carbonique  -,  explique  cdtiimënt  presque  tous  les  animaux 
renferment  des  quantités  assez  considérables  de  ce  sël;  Les  os, 
privés  de  leur  matière  organique*  ëtt  renferment  ±  de  leur  poids  : 
le  test  des  mollusques ,  les  coquilles  des  teUfs  dès  Oiseaux  et  U 
carapace  des  écrivisses  en  sont  entièrement  formés.  Il  est  rare 

qu'une  plante  ne  denne  pas  de  cendre  riche  en  chaut. 

Évidemment  c'est  dans  les  eaux  que  les  êtres  vivants  puisent  la 
plus  grande  pdrtie  de  la  chaux  qu'ils  s'assimilent: 

Bien  que  l'importance  des  composée  magnésiens  ne  soit  pas ,  à 
beaucoup  près ,  aussi  grande  que  celle  des  composés  calcaires  j 

néanmoins  il  y  en  a  plusieurs  que  nous  ne  pourrons  pas  noUS  dis- 
penser d'étudier  ;  tels  sont  :  Y  oxyde,  le  chlorure,  le  suif  aie,  le 

phosphate  et  le  carbmate.  Trois  de  ces  corps  sont  d'un  usage 
très-fréquent  en  médecine,  et  par  cela  même  jouissent  d'Une 
certaine  popularité  :  le  sulfate  de  magnésie  est  le  principe  actif 
des  eaux  de  Sëdlitz  :  la  magnésie  (Oxyde  de  magnésium)  et  son 

carbonate ,  sont  des  médicaments  très^cOnttUB;  Lé  chlorure  doit 

nous  intéresser  par  sa  présence  presque  constante  dans  les  edux 
naturelles;  enfin,  le  phosphate  joue  Urt  rôle  important  dans  les 
êtres  vivants. 

Je  ne  vous  dirai  rien  du  rhuQHifototn,  pour  les  mêmes  motife  qui 
m'ont  décidé  à  ne  pas  vous  parler  des  métàuk  précédents» 

Je  me  bornerai  à  vous  faire  remarquer  d'une  manière  générale* 
que  les  procédés  par  lesquels  on  prépare  leâ  métaux  de  la  première 
section  ne  sont  pas  praticables  pour  isoler  ceux  de  la  deuxième. 

Le  charbon  réduit  la  potasse ,  la  Boude  et  la  lithine  :  le  potas- 
sium et  le  sodium  réduisent,  à  leur  tour,  la  barite,  la  strentiane 
et  la  chaux ,  mais  ils  ne  réduisent  point  la  magnésie  *  l'alumine , 
la  glucine ,  la  fcireene  ;  etC;  -,  etc.  Il  faut  que  les  métaux  de  ceti 
dernière  oxydes  soient  Combinés  avec  le  chlore  j  pour  que  les 
niëtaux  alcalins  puissent  le  leur  enlever,  et  les  mettre  en  liberté* 

Bien  qn'dh  trouvé  de  l'oxydé  de  magnésium  dans  la  nature , 
néanmoins  on  le  prépare  en  calcinant  la  m*$né*it  dm  phûïm& 
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tiens.  On  l'obtient  encore,  en  précipitant,  par  la  potasse,  un  sel 
soluble  de  magnésie ,  ou  en  calcinant  l'azotate  de  cette  base. 

La  ma<jiié*ie  est  plus  du  mollis  volumineuse ,  selon  la  manière 
dont  on  la  prépara  Par  le  premier  procédé,  elle  est  toujours  très- 
légère.  Dand  tOUs  left  cas" ,  elle  est  blanche  et  itlfusible  aiix  plus 
hautes  températures,  Un  peu  aeluble  dans  l'eau  >  et  pal»  consé- 
quent un  peu  sapide.  Elle  est  composée  d'Un  équivalent  de  ma- 
gnésium et  d'Un  équivalent  d'otygène  (MgO). 

L'oxyde  de  magnésium  peut  se  eombiiier  avec  une  molécule  d'eau 
et  fermer  un  hydrate ,  que  la  nature  seule  sait  faire  cristallisai4: 
Nous  l'obtenons  amorphe  lorsque  nous  décomposons  par  la  potassé 
un  sel  magnésien  dissous  dans  l'eau;  où  bien  lorsque  nous  laissons 
pendant  longtemps ,  en  contact  avec  l'eau ,  la  magnésie  anhydre. 

L'hydrate  amorphe  de  magnésie  absorbe,  peu  à  peu,  l'acide 
carbonique  de  l'air,  tandis  que  l'hydrate  cristallisé  (brUcite)  ne  se 
carbonate  pas;  efceiriple  remarquable  de  l'influence  de  la  cohésion. 

La  magnésie  est  employée  eh  médecine  pouf  dissipe?  tes  âigf  eùré 
d'estomac;  Son  importance  comme  médicament  s'est  accrue,  de- 
puis qu'on  l'administre  ôYëe  succès  dattS  léô  cftà  d'empoiBOhng- 
ment  par  l'arsenic. 

Si  l'on  traite  la  magnésie  par  l'acide  hydfochlorique,  il  se  forme 
de  l'eau  et  du  chlorure  de  magnésium 

MgO  +  HCl  =  H0  4-MgGl. 

• 

Par  l'évapbration s  on  obtient  le  chlorufe  sous  forme  dé  cristaux 
hydratés  (MgCl  +  5aq.).  Cet  hydrate  ne  perd  feoil  eau  qu'eu  de 
décomposant  en  magnésie  et  en  adde  ohlorhydri(fue:  Pour  l'avbir 
anhydre,  il  faut  augmenter  sa  stabilité,  en  le  combinant  avec 
l'hydrochlorate  d'ammoniaque.  Il  se  forme  ainBi  utt  ehlërtirë 
double  qui  résiste  à  la  température  suffisante  pour  expulser  l'eftu  : 
une  chaleur  plus  élevée  chasse  alors  l'hydrochlorate  d'ammo- 
niaque» et  le  chlorure  de  magnésium  reste  sous  forme  de  belles 
lameB  blanches  micacées* 

La  décomposition  du  chlorure  de  magnésium ,  par  la  concentra-' 
tion  de  la  dissolution  aqueuse  du  sel ,  est  un  fait  dont  il  est  bon  dé 
se  souvenir  ;  premièrement ,  parce  que  les  eaux  mères  des  marais 
salants ,  contenant  des  quantités  immenses  de  ce  chlorure,  pour- 
raient devenir  une  source  abondante  d'acide  hydrochlorique  ;  se- 
condement, parce  qu'on  n'oubliera  pas,  lorsqu'on  distillera  de 
l'eau  naturelle ,  d'y  ajouter  un  peu  de  chaux  ou  de  potassé ,  pour 
que  le  produit  de  la  distillation  n'ait  pas  de  réaction  acide. 

Il  est  rare  qu'une  eau  naturelle  ne  renferme  point  de  chlorure 
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de  magnésium  :  lorsqu'on  la  distille ,  à  mesure  que  son  volume 
diminue ,  les  parois  de  l'appareil  distillatoire  restent  enduites  des 
matières  qu'elle  tient  en  dissolution  :  le  chlorure  de  magnésium 
qui  en  fait  partie,  se  décompose,  et  l'acide  chlorhydrique,  produit 
de  la  décomposition ,  passe  dans  l'eau  qui  distille  et  la  rend  acide. 
Si  l'on  a  eu  la  précaution  d'ajouter  préalablement  à  l'eau  un  alcali 
quelconque ,  le  chlorure  de  magnésium  se  décompose  avant  que 
la  distillation  commence,  et  l'acide  chlorhydrique  se  fixe. 

Nous  avons  déjà  vu  ailleurs  quelle  quantité  de  sulfate  de  ma- 
gnésie l'on  peut  tirer  de  l'eau  de  la  mer.  Certaines  eaux  douces 
naturelles  en  renferment  aussi  des  proportions  notables  :  telles  sont 
celles  d'Empson  en  Angleterre,  de  Sedlitz  et  de  Pullna  en  Bohême. 

Ce  sel  est  incolore;  il  a  une  saveur  amère  et  salée.  Â  la  tempé- 
rature de  +  4-4°,  cent  parties  d'eau  en  dissolvent  32,76  ;  à  +  97°, 
la  même  quantité  d'eau  en  dissout  72. 

Le  sulfate  de  magnésie  varie  de  forme  cristalline  et  de  degré 
d'hydratation,  suivant  la  température  à  laquelle  il  cristallise. 
Celui  du  commerce ,  qui  a  cristallisé  à  la  température  ordinaire , 
est  en  petits  prismes  allongés  et  renferme  7  éq.  d'eau 

(MgO,SO'  +  7aq)(l); 

il  n'en  renfermerait  que  6  s'il  cristallisait  à  une  température  plus 
élevée,  et  42  s'il  cristallisait  à  0°. 

Lorsqu'on  chauffe  le  sulfate  de  magnésie ,  il  fond  dans  son  eau 
de  cristallisation,  devient  anhydre,  subit  plus  tard  la  fusion  ignée, 
et  finit  par  se  décomposer. 

Il  est  employé  comme  laxatif. 

On  s'est  demandé  d'où  certaines  eaux  tirent  cette  grande  quan- 
tité de  sulfate  de  magnésie  qu'elles  tiennent  en  dissolution. 

Il  paraît  que  ce  sel  provient  d'une  réaction  qui  s'opère  entre  le 
sulfate  de  chaux  des  eaux  et  le  carbonate  de  magnésie  naturel. 

L'expérience  que  je  vais  faire  sous  vos  yeux  va  donner  un  grand 
poids  à  cette  opinion.  Voici  de  l'eau  saturée  de  sulfate  de  chaux  : 
elle  ne  contient  pas  de  magnésie,  caria  potasse  ne  la  trouble  pas. 
Je  la  verse  peu  à  peu  sur  du  calcaire  magnésien  qui  se  trouve  en- 

1.        Mg    =   158,14=    10,23  1 

0.   =    100,..  =      6,47  (01,  .    .  .  .  .AAIt 

30   =   30o!..=    19,40  }Sulfate de  magnésie..  =    49,05. 

S  =  200,..  =  12,94 
70  =  700,..  =  45,29 
7H 


■'fci-4»}"" =  59-95 


1545,64  =  100,00  100,00 
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tassé  dans  l'allonge  A  (fig.  67).  Le  liquide  ne  pouvant  traverser 
cette  masse  que  lentement ,  reste  en  contact  avec  elle  pendant 
quelque  temps,  avant  de  tomber  dans  le  verre  V,  et  les  pre- 
mières portions  qui  y  arrivent  contiennent  de  la  magnésie.  Si  je 
remettais  plusieurs  fois ,  dans  rallonge,  l'eau  à  mesure  qu'elle 

s'écoule,  elle  finirait  par  ne  plus  con- 
A<p^  tenir  que  du  carbonate  de  magnésie. 

Cette  expérience  montre  donc  que 
la  présence  du  sulfate  de  magnésie  dans 
les  eaux  douces  naturelles,  peut  être 
une  conséquence  de  l'action  du  sulfate 
de  chaux  sur  le  carbonate  de  magnésie. 
Le  phosphate  de  magnésie  que 
Ton  obtient  par  double  décomposition, 
et  qui  a  pour  formule 

(MgO)*HÔ,PhO»+Uaq. 

n'offre  aucun  intérêt  par  lui-même,  si 
Fig.  67.  ce  n'est  qu'on  le  rencontre  en  petite 

quantité  dans  les  os  des  animaux  et  dans  les  semences  de  diverses 
espèces  de  graminées.  Je  ne  vous  en  parle  que  pour  arriver  au 
phosphate  ammoniaco-magnésien  ,*qui  joue  un  si  grand  rôle  dans 
la  nutrition  des  plantes,  se  forme  spontanément  dans  l'urine 
lorsqu'elle  se  putréfie ,  est  la  base  de  plusieurs  calculs  urinaires 
et  intestinaux  ;  enfin,  il  représente  la  forme  à  laquelle  on  amène 
la  magnésie  pour  la  doser  à  l'état  de  pyrophosphate. 

On  obtient  le  phosphate  ammoniaco-magnésien  en  versant, 
dans  une  dissolution  de  sulfate  de  magnésie,  du  chlorhydrate  d'am- 
moniaque, puis  de  l'ammoniaque ,  ensuite  du  phosphate  de  soude 
ordinaire.  Il  se  dépose  un  précipité  blanc  grenu  dont  la  formule 
est  AzH5  HO,  (Mg  0)a,  Ph  0"+  6  aq.1.  C'est  un  phosphate  ordinaire 
dont  les  f  de  la  base  sont  formés  par  de  la  magnésie ,  et  l'autre 
tiers  par  de  l'ammoniaque.  Ce  sel  est  un  peu  soluble  dans  l'eau  ; 
il  y  est  insoluble  si  elle  contient  des  phosphates  et  des  sulfates  ; 


1.  Âz  =  175,.  • 

3  H  =  37,50 
2Mg  =  316,28 
20  =  200,.. 
Ph  =  400,.. 
50  =  500,.. 
7  H  se  87,50 
70  =    700.. 


.  '     |  Ammoniaque. ...... 

i3»04)w      a- 
g  97  J  Magnésie • . 

20*69  !  Acide  phospboritpie. 
^JEa, 


=    29,05 


2416,28  =  100,00 


8,79 
21,31 
37,23 
32,67 
100,00 
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il  est  décompodable  par  la  chaleur ,  perd  son  eau  et  son  ariimo- 
hiaque ,  et  laisse  un  résidu  de  pyrophosphate  de  itiagnésie ,  qui 
contient  30  °/o  de  cette  base. 

Là  présence  de  ce  sel ,  dans  l'uririe  humaine  putréfiée,  explique 
pourquoi  ce  liquide  produit  de  si  bons  effetp ,  lorsqu'on  l'applique 
à  la  culture  des  céréales.  Ces  plantes  en  ont  besoin  pour  prospé- 
rer :  il  est ,  pour  ainsi  dire  *  une  des  conditions  de  leur  existence. 

Remarque*  bien  cette  harmonie  : 

Les  céréales  sont  la  nourriture  principale  de  l'homme  civilisé  ; 
et  partout  où  il  y  a  des  hommes ,  on  trouve  l'élément  principal 
de  là  production  des  céréales. 

Oh  peut  j  par  plusieurs  moyens ,  préparer  du  carbonate  de  ma- 
gnésie neutre,  soit  hydraté,  soit  anhydre  comme  celui  de  la  na- 
ture (magnésite-globertile). 

Une  dissolution  de  bicarbonate  de  magnésie  abandonnée  à  elle- 
même,  ou  bien  évaporée  dans  un  courant  de  gaz  acide  carbonique, 
laisse  déposer,  dans  le  premier  cas,  du  carbottàle  neutre  hydraté  ; 
dans  le  second  cas ,  du  carbonate  neutre  anhydre.  En  sorte  que , 
eh  varient  la  température,  on  petit  obtenir: 

m  it»n  cm  _L  a  *  —  f  pri*mes  neiaëéïesj  obtenu»  à  la  température  ordinaire  * 
1»  Mgu}  LU  -f-  8  aq—  ^      inaltérables  à  l'air,  et  résistant  à  l'eau  bouillante.  r 

•m  rt  n/%»      y  f  cristaux  hon-déterminës,  obtenus  à  iihB  bas"se  tfinïpêrâ- 

lo  Mg  0,  GO'  +  *  aq.=  j       ^re*  effiorescetitS  ;  et  altérable*  |jér  là  èhalëkh 
4flii.rt  _,^.  r  cristtui  semblables  à  ceui  de  l'ârragonite  et  inaltérable* 

38MgO,CO*  =  {      par  la  ebaleur; 

M.  Sértarmont  eât  même  parvenu  à  obtenir  le  carbdhàte  dé 
magnésie  par  double  décomposition.  Mais  poiir  nous,  il  s'agit  moine 
du  carbonate  neutre  de  magnésie ,  Que  de  cet  àtltrë  composé  très- 
employé  en  médecine ,  et  qui  est  connu  sous  le  ndth  de  magné- 
sie ,  de  mdgnesia  alba ,  ou  hydfocarbonafe  de  magnésie. 

On  le  prépare  en  faisant  bouillir  une  dissolution  de  sulfate  de 
magnésie  avec  un  léger  excès  de  carbonate  de  potasse.  Sa  formule 
est  (MgO)43CO*  +  2aq.  On  s'expliquerait  difficilement  une  pa- 
reille composition ,  si  l'on  ignorait  qu'il  se  dégage  de  l'acide  car- 
bonique pendant  la  préparation  de  ce  sel  î  circortstahce  qui  rend 
compte  de  l'excès  de  base.  Cependant ,  si  l'on  opère  à  froid ,  il 
n'y  a  pas  de  dégagement  d'acide  carbonique  *  et  néanmoins  on 
obtient  encore  un  sel  basique  [(MgO)*,  4C0*+  10  à<J.  ].  C'est 
que ,  dans  ce  cas ,  il  se  forme  du  bicarbonate  de  magnésie  :  aussi 
prépare-t-Oh  toujours  à  Chaud  la  titagnesia  alba  *  car  autrement 
on  en  perdrait  sous  forme  de  bicarbonate  soluble.  En  Opérant  à 
chaud ,  ce  dernier  sel  ne  peut  pas  se  former ,  toute  la  magnésie  se 
dépose,  et  une  partie  de  l'acide  carbonique  bo  dégage. 


I 
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Voici  l'équatiofi  qui  explique  la  formation  de  la  magnésie  des 
pharmàcieiis  • 

4MgO,S03-f  4KOj€iea  +  «HO==[(MgO)<,  8GO*  +  8HOJ  +  GOH  KO,  90* 

Magnesia  alba. 

On  trouve  ce  produit  dans  le  COrïimerëe  âôUs  forme  dé  gros 
pains  rectangulaires  blancs  et  très-légers,  il  happe  à  la  langue  et  ti*à 
pas  dé  goût,  bien  qu'il  Soit  uii  peu  soluble.  Par  la  calcihation,  il 
erd  l'eau  et  l'acide  carbonique,  et  devient  magnésie  caustique 
oxyde  de  magnésium). 

Ori  trouve  dans  la  nature  deâ  quantités  ébiisidêfràbles  d'Un  double 
carbonate  de  chaut  et  de  magnésie  CohriU  sous  le  nom  de  dôlofnie 
tCâO,Cd*  +  MgO,  COa).  Gette  substance  est  probablement  là 
source  première  de  toute  la  ttiagtiésié  des  terres  arables  et  des" 
eaux.  Sa  fôftriatioîi  â  exercé  longtemps  la  sagacité  des"  géologues. 

Aujourd'hui  le  problème  paraît  résolu. 

Haidingëi-  a  montré  qu'en  cliàuffatit  â  +  ÏOt)  *  Un"  mélange  fait 

en  proportions1  atomiques  de  sulfate  de  magnésie  dissous  et  de 
ëàrbotiàte  de  chaux  et  coiiteïiu  dahs  un  tube  en  verre  scellé  et  ren- 
fermé lui-même  dans  Un  canon  de  fusil ,  il  se  forme  de  la  dolomié 
et  du  sulfate  de  éhaux. 
Cette  eipéMerice  autorise  à  penser  que  la  dolomie  â  pu  se  foi-mer 

par  là  réàctiërt  dU  càt-bortâte  de  éhàux  i\it  lé  sulfate  de  hiàenésie 
dissous  dàhs  lés  eau1*  ChaUdes,  sous  l'itifluehce  d'Une  haute 
pression. 

Le  fait  découvert  par  Haidinget  tie  ebtitredit  point  l'expérience 
que  nous  avbhs  faite  précédemment  i  leë  deux  résultats  sont  oppd- 
sés  parce  qu'ils  se  sont  effectués  dans  des  conditions  différentes. 

A  froid ,  c'est  le  sulfate  de  ëhàUx  qui  décomposa  le  carbonate 
de  maguésie  ;  â  thaud ,  et  soUs  Utie  haute  pression,  c'est  le  sulfate 
de  magnésie  qui  décompose  le  carbonate  de  chaux. 

Les  sels  magnésiens,  indépendamment  de  leur  usage  fréquent  ett 
ihédecirie,  sont  intéressants  â  connaître  â  Cause  de  leur  présence 
dans  les  êtres  vivants.  Il  est  rare  qu'une  plante  ne  laisse  pas  une 
cendre  contenant  de  la  magnésie  J  il  est  rare  aussi  qu'urie  eau  na- 
turelle n'en  contienne  pas  de  son  Côté  :  c'est  pourquoi  je  finirai 
par  vous  indiquer  par  quelles  réactions  on  peut  reconnaître  la 
présence  de  cette  terre  dans'  une  dissolution  dottnée. 

tftie  liqueur  qui  tie  précipite  par  l'ammoniaque  qu'autant  qu'elle 
est  neutre,  rèhfërmè,  à  Coup  sûr*  de  la  magnésie  :  on  en  aUrà 

1.  ta  force  élastique  de  là  vapeuf,  à  ëétfô  tënipétattltii ,  COtteSpohd  à  15  âtmo- 
éphbtès. 
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la  preuve  en  ajoutant  à  la  liqueur  neutre  une  certaine  quantité  d'un 
sel  ammoniacal  quelconque.  Dans  ce  cas,  malgré  la  neutralité  du 
mélange,  l'ammoniaque  n'y  produira  plus  de  précipité. 

L'absence  d'action  de  la  part  de  l'ammoniaque  tient  à  la  for- 
mation d'un  sel  double  ammoniaco-magnésien. 

Toutes  les  dissolutions  magnésiennes  qu'on  aura  rendues  am- 
moniacales donneront  un  précipité  cristallin  grenu  de  phosphate 
ammoniaco-magnésien,  si  on  y  ajoute  un  peu  de  phosphate  de 
soude. 

'  Le  magnésium  dont  nous  venons  de  passer  en  revue  les  traits 
les  plus  importants,  étant  le  dernier  des  métaux  alcalino-terreux, 
nous  commencerons  l'étude  des  métaux  qu'on  appelle  terreux, 
parce  que  leurs  oxydes,  considérés  jadis  comme  des  terres,  sont 
complètement  insolubles  et  n'ont  aucune  réaction  alcaline. 

Ces  métaux  sont  nombreux  et  forment  presqu'à  eux  seuls  la 
seconde  section.  Cependant  nous  ne  parlerons  que  de  l'alumi- 
nium ,  qui  attire  notre  attention  moins  par  lui-même  que  par  les 
combinaisons  dont  il  est  le  radical.  Je  n'ai  qu'à  vous  nommer  l'alu- 
mine, c'est-à-dire  son  oxyde,  pour  que  vous  sentiez  l'importance 
que  nous  devons  y  attacher.  L'alumine  est  un  des  principaux 
éléments  des  argiles  :  celles-ci  sont  un  des  principes  constitutifs 
des  terres  arables  et  de  presque  tous  les  produits  céramiques. 

Nous  étudierons  les  composés  de  l'aluminium  au  point  de  vue 
chimique  et  technique  :  nous  verrons  ainsi  l'oxyde  (alumine)  et 
le  double  sulfate  que  cet  oxyde  forme  avec  la  potasse  (alun)  ;  en- 
suite nous  nous  occuperons  de  l'association  de  l'alumine  avec  la 
silice  et  de  son  application  aux  arts  céramiques  et  aux  construc- 
tions. 

On  parlera  donc  des  différentes  qualités  que  l'alumine  et  la  silice 
réunies  donnent  à  la  chaux  ;  on  parlera  des  mortiers,  des  ciments, 
des  poteries;  enfin,  par  extension  et  comme  complément,  on  dira 
quelques  mots  sur  la  fabrication  du  verre. 

Le  corindon  hyalin  est  de  Y  alumine  pure*  Il  en  est  de  même 
de  certaines  pierres  précieuses,  telles  que  le  rubis  oriental  et  le 
saphir y  à  cela  près  qu'elles  renferment  des  traces  d'oxydes  mé- 
talliques auxquels  elles  doivent  leur  couleur. 

La  forme  cristalline  de  ces  minéraux  appartient  au  système  rhom- 
boëdrique  ;  leur  densité  est  presque  4  fois  plus  grande  que  celle 
de  l'eau.  Vémeri  employé  au  polissage  des  pierres  précieuses  et 
des  glaces  n'est  autre  chose  que  du  corindon  opaque.  On  trouve 
aussi  de  l'alumine  naturelle  hydratée  :  le  gibsite,  le  diaspore, 
Y hydrargilite  en  sont  des  exemples.  Aucune  de  ces  différentes 
variétés  d'alumine  ne  sert  dans  les  laboratoires  :  les  unes  parce 
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que,  ayant  trop  de  cohésion,  elles  ne  se  laissent  pas  facilement  at- 
taquer par  les  acides  ;  les  autres,  parce  leur  prix  est  trop  élevé. 

Les  chimistes  préparent  l'alumine  en  précipitant  une  dissolu- 
tion d'alun  (sulfate  double  d'alumine  et  de  potasse)  par  un  excès 
de  carbonate  d'ammoniaque.  Il  se  forme  un  dépôt  gélatineux  qui 
doit  être  bien  lavé  à  l'eau  bouillante,  puis  desséché  et  calciné.  Ainsi 
préparée,  l'alumine  est  anhydre,  et  sa  composition  est  représentée 
par  la  formule  Al*  0*.  On  lui  a  assigné  cette  formule  à  cause  de 
son  isomorphisme  avec  certains  oxydes  qui  en  ont  une  semblable, 
autrement  il  n'y  aurait  pas  de  raison  pour  ne  pas  écrire  l'alumine 
comme  on  écrit  la  potasse,  la  soude,  etc.,  etc.  Cela  serait  d'autant 
plus  naturel  que,  jusqu'à  présent ,  on  ne  connaît  à  l'aluminium 
qu'un  seul  oxyde. 

Voilà  un  exemple  des  services  que  peut  rendre  aux  chimistes 
la  notion  de  l'isomorphisme. 

L'alumine  artificielle  est  amorphe.  Cependant,  lorsque  cet  oxyde 
se  dépose  d'une  dissolution  ammoniacale  abandonnée  à  elle-même 
pendant  longtemps  dans  un  flacon  fermé,  il  prend  la  forme  de 
petits  cristaux  microscopiques. 

La  solubilité  de  l'alumine  dans  l'ammoniaque  est  très-faible, 
tandis  qu'elle  est  très-grande  dans  les  dissolutions  de  potasse  et 
de  soude  :  aussi  ne  se  sert-on  jamais  de  ces  derniers  agents  pour 
séparer  l'alumine  de  ses  combinaisons. 

L'ammoniaque  elle-même  se  prêterait  mal  au  dosage  exact  de 
l'alumine,  si  les  dissolutions  n'étaient  pas  très-acides  ou  si  elles 
ne  contenaient  pas  beaucoup  d'hydrochlorate  d'ammoniaque. 

Le  meilleur  réactif  pour  doser  l'alumine  est  le  carbonate  ou 
l'hydrosulfate  d'ammoniaque. 

L'alumine  étant  soluble  dans  les  alcalis,  on  l'a  considérée 
comme  un  oxyde  indifférent;  en  effet ,  on  connaît  des  aluminates 
comme  on  connaît  des  sels  à  base  d'alumine.  Elle  peut  donc  jouer 
le  rôle  tantôt  de  base,  tantôt  d'acide. 

Elle  est  inaltérable  par  la  chaleur  et  ne  fond  qu'au  chalumeau 
oxy-hydrogène.  C'est  par  ce  moyen  que  M.  Gaudin  est  parvenu  à 
faire  des  rubis  artificiels  qui  ne  diffèrent  des  rubis  naturels  que 
par  leur  opacité.  Il  est  probable  que  cette  différence  disparaîtrait 
si  l'on  pouvait  les  refroidir  lentement. 

Lorsque  l'alumine  sort  d'une  combinaison  par  voie  humide, 
elle  semble  être  toujours  hydratée,  ou  du  moins  elle  n'abandonne 
complètement  son  eau  que  par  suite  d'une  très-forte  calcinatîon  : 
une  fois  calcinée,  elle  ne  s'hydrate  plus  et  devient  moins  soluble 
dans  les  alcalis  et  dans  les  acides. 

Les  dissolutions  salines  aluminiques  sont  reconnaissables  à  leur 
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goût  6typtiqde  et  astringent ,  k  leur  action  constamment  acide  et  d 
ce  qu'elles  donnent  lieti  à  tin  dépôt  de  cristaux  d'alun  lorsqu'on 
les  mêle  à  une  dissolution  de  Sulfate  de  potasse  ;  au  surplus,  le 
précipité  qu'elles  donnent  par  l'action  des  alcalis  fixes  est  soluble 
dans  un  excès  de  précipitant ,  et ,  calciné  avec  l'oxyde  de  cobalt , 
H  prend  une  couleur  bleue  magnifique. 

L'alun  est  le  plus  important  des  sels  à  base  d'alumine.  Comtfie  il 
est  l'objet  d'une  grande  consommation,  je  rais  tous  entretenir  de  su 
préparation  industrielle; 

Dans  quelques  localités  de  la  Hongrie*  et  dé  l'Italie,  â  Mùsiag, 
A  Bereghseasz,  à  la  Tdlfa,  dn  trouve  utt  minéral  ddnnti  SdtiS  le  twnt 
d'alunite,  d'où  l'on  peut  tirer  de  l'alun;  Bti  effet ,  d'après  M.  Gor- 
dier,  l'alunite  se  compose  de  : 

4    éq  :  sulfate  de  fJdtdSSê 
h   éq  :  sulfaté  d'alumiiie 
3|éq  :  alumine  hydratée. 

Or,  l'alun  étant  composé  lui-même  d'équivalents  êgatti*  dé  sulfate 
de  pdtassë  et  de  sulfate"  d'alumine,  dti  conçoit  qû'eti  grillant  l'alu- 
nite on  détruise  l'affinité  qui  lie  ses  principes  constitutifs,  et  qu'en- 
suite, par  l'action  de  l'eau,  l'ofi  puisse  enlever  eeu*  qui  y  sofit 
solubles  :  or,  il  n'y  a,  dans  ce  dernier  cas,  qiie  les  principes  qui , 
réunis,  forment  de  l'alun. 

Dans  les  environs  de  Ndplës,  à  Pouizdle  (Poftdolo) ,  dn  trouve 
une  pierre  qui  renferme  tiiême  de  l'alun"  tout  fait  j  que  l'ott  }>eîît 
isbleKpar  uil  simple  lavage  â  chaud. 

On  attribue  la  formation  de  l'alun  MïuM  â  l'action  de  l'acide 
ôulfuriqué  provenant  de  la  décomposition  des  pyriteë  Sur  les 
feldspaths;  Cette  explication,  bOniie  pour  quelques  localités,  ne 
l'eèt  certainement  pas  polir  Pouiàole,  où  l'on  ne  rertcdrttre  pas  de 
pyrites.  Il  est  très-probable  qu'ici  l'acide  provient  de  l'diydatioh 
de  l'hydrogène  sulfuré. 

L'alibi  que  l'on  prépare  au  ttidyen  de  Yaltthite,  et  cjiie  l'oft  ap- 
pelle Muti  de  Rome,  a  la  forme  cubique,  tandis  c[ue  l'alun  préparé 
J)àr  d'autres  procédés  à  la  formé  octaë'driqué.  Dans  uil  instant ,  je 
vous  dirai  quelle  est  la  cause  de  cette  différence  et  comment  on 
peut  obtenir  les  deux  formes  à  volonté. 

L'alun  se  fabrique,  dans  presque  toute  l'Europe,  eh  combiriant 
un  sel  de  potasse  (sulfate  ou  hydrochldrate)  avec  le  sulfate  d'alu- 
mine artificiel. 

A  Paris,  on  se  procure  ce  dernier  sël  eri  chauffant  l'argile  de 
Vanvës  avec  l'acide  sulfurique.  Les  argiles  ëoht  composées  prin- 
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feipalement  de  silice  et  d'aluihïne  ;  elles  renfermeîit ,  eti  bùtre,  de 
l'eau  et  de  l'oxyde  dé  fer  :  par  Hué  calcinatioh  convenablement 
tnénagée,  on  rend  l'argile  facilement  attaquable,  et  en  même  temps 
on  suroxyde  le  fer,  qui ,  plus  tard ,  pourra  être  séparé  sans  peine. 
Le  produit  de  l'action  de  l'âcidë  sulfurique  est  étaporé  dâtis  des 
chaudières  en  plomb  (bastringues)  jusqu'à  ce  que,  par  le  refroi- 
dissement ,  il  se  prenne  eh  masse. 

Dans  quelques  localités  de  là  France,  ëti  Àllëhidgnë  et  èh  An- 
gleterre, on  extrait  le  sulfate  d'altimine  dés  schistes  àlutriineux , 
OU  tirdoisiers,  oti  d'autres  minéraux  dii  même  genre,  contenant 
des  pyrites  de  fer  et  des  matières  Charbonneuses*  du  blttirtii- 
neuses: 

Les  schistes  softt  des  matières  minéf dlëà  af  fcilëtises  et  contenant 
par  conséquent  de  l'alumine: 

Les  pyrites  de  fer  sont  formées  de  soufré  et  de  fër  :  leur  com- 
position est  représentée  le*  pliis  souvent  par  FëSf. 

Si  l'on  calcine  à  l'air  un  hiélahge  de  schistes  et  dé  pyrite  de 
fôr,  léS  schistes  se  dëSagrégerifc  et  leur  pflticiftë  àrgilèiix  Se  triodifie 
de  telle  sorte  qu'il  devient  beaucoup"  pitis  attaquable  pal-  les 
aéideS  j  îéô  pyrites  Se  fcombiiient ,  de  leur  fcôté,  avec  l'oxjrgèlië  at- 
mosphérique :  le  fer  s'oxyde  et  le  soufre  dëviefit  de  l'acide  sul- 
furique ;  tdtitë  la  portion  de  cet  acide  qui  ne  se  combine  pas  avec 
le  ter  ottdé,  porte  sort  action*  sut  l'aliimiftë  dti  schiste  et  forme  du 
sulfate  cf'àluitiitié. 

D'après  feëttè  théorie,  il  se  fbrnie  simultanément  flëdx  sul- 
fates, Un  da'lutnine,  l'autre  de  fbr  ;  mais  ce  dernier,  grâce  à  l'ac- 
tioii  prolongée  de  l'air,  passe  à  l'état  de"  sulfate  de  sësquioxydë  ; 
dans  ces  Circonstances;  ce  set  est  décomposé  pslr  l'àluminë,  et  en 
définitive  m  obtient  beaucoup  mditis  de  stilfiitë  de  fer  que  la 
théorie  hJën  indique. 

Voici  coihmëht  oti  opère  : 

Pour  certaines  SbrtëS  de  schistes  facilement  altérables,  oti  se 
contente  de  lés  mettre  ëti  tas  en  plein  ait*  et  de  les  humecter  de 
temps  ëti  tëttlps  :  ils  s'échauffent  Spontanément ,  S'affaissent  par 
degrés,  et  se  transforment  en  une  masse  pulvérulente  propre  à 
être  lessivée. 

Pour  d'autres  sortes  de  sfchïstës  pauvres'  en  priticipés  bitumi- 
neux, on  les  stratifié  avec  de  lri  houille  menue,  du  bois,  dès  fagots 
bu  des  brahfehagëâ,  de  manière  à  en  former  d<£  tas  très-éteridus  eh 
surface,  ayant  4  îhètréà  l^&O  dé  hauteur.  Oh  met  le  fëu  au  centre 
du  tas,  et  on  conduit  la  combustion  ëh  ouvrant  çà  et  là  des  évents. 
Les  cendres  qui  proviennent  de  cette  combustion  sont  lessivées  ; 
les  lessives  sont  concentrées  par  évâporëtion  jusqu'à  ce  qu'elles 
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cristallisent;  les  eaux-mères  contiennent  le  sulfate  d'alumine.  Si 
on  ajoute  à  ces  dernières  du  sulfate  de  potasse,  ou  du  chlorure 
de  potassium,  on  obtient  Y  alun,  qui ,  pour  devenir  pur,  n'a  plus 
qu'à  subir  une  nouvelle  cristallisation. 

Préparé  de  cette  manière,  l'alun  est  en  octaèdres  transparents, 
tandis  que,  fabriqué  avec  l'alunite,  il  est  cubique.  Bien  que  ce  der- 
nier ne  diffère  pas  notablement  de  l'autre,  sous  le  rapport  de  la 
composition,  néanmoins  il  est  préféré  par  les  consommateurs 
parce  qu'ils  le  trouvent  plus  pur. 

Quel  est  le  motif  de  cette  pureté ,  et  comment  peut-on  amener 
au  même  état  l'alun  octaëdrique? 

Vous  n'avez  pas  oublié  que  l'alunite  renferme  de  l'hydrate 
d'alumine  :  l'alun  qu'on  en  retire  se  forme  donc  en  présence  de 
cette  base  libre.  Si  l'on  suppose  que,  dans  la  dissolution,  il  se 
trouve  du  peroxyde  de  fer,  évidemment  l'alumine,  base  moins 
faible,  le  précipitera,  en  sorte  que  l'alun  préparé  au  moyen  de 
l'alunite  nç  pourra  jamais  être  ferrugineux. 

C'est  ainsi  que  l'on  peut  expliquer  la  pureté  de  l'alun  cubique. 
Voyons  maintenant  de  quelle  manière  on  peut  donner  la  même 
forme  et  la  même  pureté  à  l'alun  octaëdrique,  qui  contient  ordi-. 
nairement  un  peu  de  fer. 

On  a  observé  que,  lorsqu'on  chauffe  une  dissolution  d'alun  cu- 
bique à  +  50°,  il  se  dépose  une  faible  quantité  de  sous-sulfate 
d'alumine;  si,  après  avoir  séparé  ce  dépôt,  on  fait  cristalliser  la 
dissolution,  on  n'obtient  plus  que  de  l'alun  octaëdrique.  D'un  autre 
côté,  si  l'on  dissout  à  froid  de  l'alun  cubique  et  que,  sans  dépas- 
ser la  température  de  +  40°,  on  le  fasse  cristalliser  de  nouveau, 
on  l'obtient  encore  en  cubes  sans  qu'on  observe  aucune  sépara- 
tion de  sous-sulfate  d'alumine.  Enfin  si ,  après  avoir  dissous  l'alun 
cubique  à  la  température  de  +400°,  on  le  fait  cristalliser  sans 
séparer  le  dépôt  qui  se  sera  formé  tout  d'abord ,  on  verra  ce  der- 
nier disparaître  et  l'alun  reprendre  la  forme  cubique. 

Tous  ces  faits  démontrent  que  l'alun  cubique  ne  diffère  de 
l'alun  octaëdrique  que  parce  qu'il  renferme  un  peu  de  sous-sulfate 
d'alumine. 

On  pourra  donc  rendre  cubique  l'alun  octaëdrique  de  la  ma- 
nière suivante  :  on  verse  une  faible  quantité  de  carbonate  de  po- 
tasse dans  une  dissolution  d'alun  ordinaire  saturée  à  +  45°  :  il  se 
précipitera  du  sous-sulfate  d'alumine,  qu'une  légère  agitation  fera 
disparaître  ;  si  on  laisse  refroidir  la  liqueur,  l'alun  cristallisera  en 
cubes  opaques  et  il  sera  aussi  pur  que  celui  que  l'on  prépare  au 
moyen  de  l'alunite. 

Cette  esquisse  rapide  de  la  fabrication  de  l'alun  ne  vous  en 
présente  que  les  points  principaux  que  je  vais  résumer. 
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Quand  on  ne  trouve  pas  l'alun  tout  fait  dans  la  nature,  on  le 
prépare  soit  en  lessivant  l'alunite  calcinée,  soit  en  mêlant  du 
chlorure  de  potassium  avec  du  sulfate  d'alumine.  On  obtient  ce 
dernier  sel  en  traitant  directement ,  par  l'acide  sulfurique,  les  ar- 
giles calcinées,  ou  bien  encore  en  décomposant ,  par  voie  ignée 
en  présence  de  l'air,  les  schistes  alumineux  et  pyriteux.  L'alun 
tiré  de  l'alunite  est  cubique  parce  qu'il  renferme  un  peu  de  sous- 
sulfate  d'alumine  ;  l'alun  préparé  artificiellement  est  octaëdrique 
parce  qu'il  ne  renferme  pas  de  sous-sel  ;  mais,  en  lui  en  donnant 
une  faible  quantité,  on  peut  le  ramener  à  la  première  forme. 

L'alun  a  un  goût  d'abord  sucré,  ensuite  styptique  et  amer  ;  il 
se  dissout  dans  48,4  parties  d'eau  froide  et  dans  0,75  d'eau  bouil- 
lante ;  il  renferme  plus  de  450/o  d'eau  :  aussi,  lorsqu'on  le  chauffe, 
il  subit  la  fusion  aqueuse  ;  refroidi  dans  cet  état ,  il  prend  l'aspect 
vitreux  et  porte  alors  le  nom  d'alun  de  roche;  chauffé  davan- 
tage, il  perd  successivement  toute  son  eau,  se  boursoufle,  aug- 
mente considérablement  de  volume  et  devient  anhydre  :  on  l'ap- 
pelle alors  alun  calciné.  Enfln,  si  la  température  est  très-élevée, 
il  se  décompose  sans  subir  de  fusion  ignée  :  sa  composition  est 
représentée  par  la  formule  KO,  SO5,  Al1  O8,  3  SO»  H-  24  aq.  » . 

Cette  formule  laisse  deviner  de  quelle  manière  la  chaleur  agira 
sur  l'alun.  L'eau  se  dégagera  tout  d'abord ,  et  des  deux  sulfates 
qui  resteront ,  celui  d'alumine  sera  le  seul  qui  se  décomposera  ;  m 
de  sorte  que  l'alun  calciné  ne  sera  qu'un  mélange  d'alumine  et  de 
sulfate  de  potasse.  Il  faut  remarquer  cependant  que  si  l'on  calci- 
nait l'alun  à  une  température  extrêmement  élevée,  l'alumine  réa- 
girait sur  le  sulfate  alcalin,  chasserait  l'acide,  et  il  se  formerait  de 
Yaluminate  de  potasse. 

Abstraction  faite  de  ses  applications,  l'alun  est  un  sel  impor- 
tant à  un  point  de  vue  exclusivement  chimique.  Il  est  le  type 
d'une  nombreuse  série  de  composés  isomorphes,  désignée  sous  le 
nom  de  série  ou  groupe  des  aluns. 

Si ,  par  la  pensée,  vous  mettez  à  la  place  de  la  potasse  une  mo- 
lécule de  soude  ou  une  molécule  d'ammoniaque  basique  (AzH*,HO) , 
vous  aurez  l'alun  sodique,  ou  l'alun  ammoniacal  ;  si ,  à  la  place  de 
l'alumine,  vous  mettez  l'oxyde  de  chrome  (  Cr*  0*  ) ,  ou  de  man- 
ganèse (  Mn*  0*  ) ,  ou  de  fer  (  Fe9  0*  ) ,  vous  aurez  autant  de  nou- 

1.       KO    =    589,3  =      9,93  )oli,,    ,  looft 

S  0»=    500)    =     8;43  j  Sulfate  dépotasse....  =    18,86 

8S    O3  =  1500,    =    25,29)-..       ...  ftA  ,. 

Àl*03=    64^8  =    10U2JSldfatedal,lmmC----  ^    3M1 

24H  0   =  2700,    =    45,53. .Eau =    45,53 

5931,1  =  100,00  100,00 
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veaux  aluns,  qui  appartiendront  au  même  système  cristallin,  au- 
ront le  même  degré  d'hydratation  et  seront  tous  isomorphes  entre 
eux  ;  si  bien  que  le  mot  çlIuti,  tout  en  désignant ,  dans  le  langage 
vulgaire,  le  corps  spécial  dpnt  nous  nous  occupons,  a  pour  le  chi- 
miste une  signification  générique  et  réveille  l'idée  d'une  combir 
naison  de  deux  sulfates,  dont  l'un  à  base  Af  0  e(  l'autre  à  base 
M*  Q5,  plus  24  molécules  d'eau  ;  et  quelle  que  sojt  la  nature  de 
ces  bases,  le  chimiste  verra  toujours  dans  les  aluns  des  corps  iso- 
morphes appartenant  au  premier  système  cristallin,  et  renfermant 
deux  sulfates,  dont  l'un  peut  être  censuré  comm^  jpuant  le  râle 
de  base  vis-à-vis  de  l'autre. 

On  emploie  l'alun  dans  la  teinture  pt  4*P$  l'impression  des 
tissus.  On  s'en  sert  4ans  la  proportion  de  {  à  \  de  millième  pour 
la  clarification  des  eaux  limoneuses.  Ajouté  à  l'eau  de  mer,  il  pré? 
vient  en  partie  l'altération  des  matières  organiques  qu'elle  ren- 
ferme et  l'odeur  désagréable  qu'elle  développe  quand  on  la  dis- 
tille. L'alun  est  aussi  empjqyé  au  collage  des  papiers,  à  la  clarifi- 
cation des  suifs,  au  durcissement  du  plâtre,  au  scellement  des 
pièces  rapportées  dans  les  pierres  manières  employées  à  la  mou- 
ture du  blé  ;  enfin,  les  médecins  le  considèrent  comme  un  astrin- 
gent ,  et  môme  comme  un  caustique  lorsqu'il  est  anhydre. 

Pans  la  prochaine  leçon,  nous  étudierons  des  matières  dont  les, 
propriétés  les  plus  Jmpprtautes  tjennent  £  ce  qu'elles  renferment 
o>  l'alumine. 
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Messieurs, 

Les  combinaisons  naturelles  de  l?alu*nine,  qui ,  par  leurs  ap- 
plications, nous  offrent  le  plus  d'intérêt,  sont  assurément  les 
silicates. 

Il  existe  une  nombreuse  famille  de  minéraux  dont  la  composi- 
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tion  est  telle  qu'on  peut  la  représenter  par  la  formule  générale 
des  aluns  anhydres,  en  y  remplaçant  l'acide  sulfurique  par  l'acide 
silicique.  On  les  désigne  sous  le  nom  générique  de  feldspaths. 

Les  feldspath*  sont  donc  des  silicates  doubles  chez  lesquels 
une  des  deux  bases,  celle  qui  joue  le  rôle  électro-négatif,  est  tou- 
jours l'alumine,  tandis  que  l'autre  base,  qui  est  variable,  est  tou- 
jours alcaline,  ou  alcaline-terreuse. 

Vous  voyez  au  tableau  ci-dessous  la  liste  des  principaux  feld- 
spaths. Leur  composition  immédiate  peut ,  d'ailleurs,  être  modi- 
fiée par  l'association  simultanée  de  plusieurs  bases  à  la  fois  : 

KO,  Si  08,  Al1 0'  3  Si  0*  =  Orthose. 
NaOSi  0*,  AI»  0*  3  Si  0*  =  Albite. 
Li  0  Si  0»,  Al1 08  3  Si  05  =  Pétalite. 
CaO  Si  0»,  Al»  08  3  Si  05  =  Labradorite. 

L'un  des  caractères  les  plus  remarquables  des  minéraux  de 
cette  famille  est  d'éprouver ,  sous  l'influence  des  agents  exté- 
rieurs, une  altération  telle  que  les  deux  bases  se  séparent  en  se 
partageant  l'acide  silicique  d'après  des  lois  particulières  ;  d'où  il 
résulte  que  le  silicate  primitif  se  dédouble  en  deux  silicates  indér 
pendants  l'un  de  l'autre. 

Les  argiles  semblant  être  le  produit  de  la  décomposition  des 
feldspaths  auquel  l'alumine  est  échue  en  partage  :  comme  indice 
de  leur  origine,  elles  renferment  presque  toujours  des  débris  de 
feldspaths  ;  plusieurs  d'entre  elles  contiennent  aussi  de  faibles 
quantités  de  silicates  alcalins,  ou  alcaiinor terreux.  Les  nom- 
breuses variétés  û>  feldspaths,  leur  association  à  un  grand  nombre 
d'autres  espèces  minérales,  leur  présence  dans  des  roches  de  na- 
ture diverse,  les  actions  complexes  qui  ont  provoqué  leur  décom- 
position, les  différentes  influences  qu'ont  subies  ultérieure- 
ment les  produits  de  ces  mêmes  décompositions,  leur  transport 
par  les  eaux  et  leurs  mélanges  accidentels  expliquent  pourquoi 
les  argiles,  quoique  ayant  toutes  peut-être  la  même  origine,  se 
présentent  néanmoins  avec  des  compositions  ai  dissemblables. 

L'argile  la  plus  pure  est  celle  que  l'on  appelle  kaolin,  ou  terre 
à  porcelaine.  Gomme  tout  semble  prouver  qu'elle  est  restée  à  la 
place  même  où  elle  a  pris  naissance,  on  peut  se  rendre  compte 
de  sa  formation,  delà  manière  suivante. La  composition  du  kaolin 
est  représentée  par  A1*03,  SiO*  +  2aq.  Si,  par  la  pensée,  on 
retranche  de  Y  orthose  (je  prends  ce  feldspath  pour  exemple)  les 
éléments  du  kaolin,  il  reste  un  trisilicate  de  potasse. 
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KO,  Si  0*,  Al1 0*  3  Si  0*  —  Al1 0*  SiO*  =  KO,  3  Si  0* 

Orthose.  Kaolin.  Trisilicate  de 

potasse 

Ce  trisilicate  n'est  pas  soluble,  et  l'on  aurait  lieu  de  s'étonner 
de  ne  pas  le  trouver  avec  le  kaolin,  si  Forchkamer  n'avait  pas 
montré  que  l'eau  le  dédouble  en  silicate  soluble  et  en  silice. 

En  effet ,  presque  tous  les  kaolins  sont  mélangés  avec  de  la 
silice,  que  les  réactifs  enlèvent  sans  toucher  à  la  véritable  argile. 

Ce  rapprochement  entre  le  feldspath  et  le  kaolin  résulte  non- 
seulement  de  la  comparaison  des  formules,  mais  encore  de  l'ob- 
servation des  faits. 

Effectivement ,  on  trouve  toujours  les  kaolins  à  côté  des  feld- 
spaths,  et,  de  plus,  on  peut,  sur  un  grand  nombre  de  ces  minéraux, 
suivre  pas  à  pas  leurs  altérations  successives.  Presque  toutes  les 
collections  de  minéralogie,  renferment  des  échantillons  qui  sont 
remarquables  à  ce  point  de  vue. 

On  ne  peut  expliquer  aussi  facilement  la  formation  des  argiles 
que  les  eaux  ou  d'autres  causes  ont  enlevées  à  leur  gîte  primitif. 
Soit  qu'elles  aient  subi  des  altérations  chimiques  ultérieures,  soit 
que  les  matières  qui  s'y  sont  mélangées  aient  modifié  leurs  carac- 
tères naturels,  elles  varient  considérablement  sous  le  double  rap- 
port de  la  composition  et  des  propriétés  :  aussi  a-t-il  été  nécessaire 
d'établir  parmi  elles  des  divisions  que  nous  connaîtrons  bientôt. 

Les  argiles,  délayées  dans  l'eau,  forment  une  pâte  plus  ou 
moins  liante,  selon  leur  nature  et  leur  degré  de  pureté  :  cette 
pâte,  en  se  desséchant ,  se  contracte  et  se  fendille  ;  elle  n'aban- 
donne toute  son  eau  qu'à  une  température  élevée. 

Toutes  les  argiles  sont  hydratées  ;  elles  ne  deviennent  anhydres 
qu'à  une  température  supérieure  à  +  400°,  et  quelquefois  qu'à  la 
chaleur  rouge.  Dans  cet  état ,  elles  happent  à  la  langue  parce 
qu'elles  lui  enlèvent  avec  avidité  le  liquide  qui  l'humecte.  Les 
argiles  seraient  généralement  incolores  si  elles  ne  contenaient  pas 
une  certaine  proportion  d'oxyde  de  fer  ;  elles  seraient  toutes  infu- 
sibles si  un  excès  de  cet  oxyde,  et  quelquefois  la  chaux,  ne  leur 
ôtaient  cette  propriété.  Celles  qui  sont  infusibles  se  contractent  et 
diminuent  de  volume  lorsqu'on  les  soumet  à  l'action  d'une  forte 
chaleur  :  elles  éprouvent  alors  ce  que  l'on  appelle  le  retrait.  C'est 
sur  cette  propriété  qu'est  fondé  le  pyromètre  de  fVedqwood. 

Les  argiles  sont  attaquées  par  les  acides  puissants  et  par  les 
dissolutions  alcalines  concentrées  '.  Les  premiers  leur  enlèvent 

i.  Une  faible  dissolution  de  potasse  enlève  aux  kaolins  et  aux  argiles  une  cer- 
taine quantité  de  silice  qui  n'entre  pas  dans  la  constitution  de  l'argile,  mais  qui  s'y 
trouve  à  l'état  de  simple  mélange. 
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de  l'alumine  ;  les  secondes,  de  la  silice.  Lorsqu'elles  ont  été  lé- 
gèrement calcinées,  elles  se  laissent  attaquer  avec  plus  de  facilité 
par  ces  mêmes  agents,  tandis  qu'elles  résistent  à  leur  action  quand 
elles  ont  préalablement  été  exposées  à  une  température  très- 
élevée. 

On  appelle  plastiques  les  argiles  onctueuses  au  toucher  et  for- 
mant avec  l'eau  une  pâte  tenace  très-liante  et  longue  qui ,  sans 
se  fondre,  prend  une  grande  dureté  par  la  chaleur.  Les  argiles  ' 
plastiques  les  plus  connues  en  France  sont  celles  de  Dreux,  de 
Montereau,  de  Forges-les-Eaux,  et  de  Gournay.  Elles  servent  à  la 
fabrication  des  poteries  réfractaires. 

On  appelle  smectiques  les  argiles  qui ,  bien  que  onctueuses, 
ne  forment  avec  l'eau  qu'une  pâte  peu  ductile  et  fusible  à  la  tem- 
pérature des  fours  à  porcelaine.  Elles  sont  employées  dans  les  arts 
pour  le  dégraissage  et  le  foulage  des  draps,  aussi  les  connaît-on 
vulgairement  sous  le  nom  de  terre  à  foulon. 

Les  argiles  facilement  fusibles,  à  cause  de  la  chaux  ou  de  l'oxyde 
de  fer  qui  les  accompagne,  et  douées  néanmoins  d'un  peu  de  plas- 
ticité et  d'onctuosité,  portent  le  nom  d'argiles  figulines.  Elles 
sont  employées  dans  la  fabrication  des  poteries  grossières  à  pâte 
poreuse  et  rougeâtre,  dans  celle  des  statues,  et  des  vases,  dits  de 
terre  cuite,  pour  les  jardins.  Vanves,  Àrcueil  et  Yaugirard  en  four- 
nissent des  quantités  considérables. 

Les  marnes  ne  sont  que  des  argiles  intimement  associées  à 
du  carbonate  de  chaux  et  pouvant  se  déliter  sous  l'influence  de 
l'eau. 

Enfin,  les  ocres  sont  des  argiles  siliceuses  colorées  en  rouge  par 
de  l'oxyde  de  fer  anhydre,  ou  en  jaune  par  de  l'oxyde  de  fer 
hydraté. 

Avant  de  nous  occuper  de  l'application  directe  des  argiles  aux 
arts  céramiques,  nous  examinerons  leurs  applications  indirectes 
à  Fart  des  constructions.  Nous  venons  de  dire  que  l'argile,  asso- 
ciée au  carbonate  de  chaux,  forme  la  marne  ;  cependant  il  y  a 
beaucoup  de  calcaires  naturellement  mélangés  avec  de  l'argile 
qui  ne  constituent  pas  des  marnes  proprement  dites.  Lorsque  les 
calcaires  de  cette  espèce  sont  transformés  en  chaux  pour  servir 
aux  constructions,  l'argile  qu'ils  renferment  leur  communique 
des  propriétés  qui  en  modifient  et  en  règlent  pour  ainsi  dire 
l'emploi.  Nous  sommes  donc  obligés  de  parler  encore  de  la  chaux 
pour  l'examiner  dans  ses  rapports  avec  l'argile. 

On  appelle  grasse  la  chaux  qui ,  mise  en  contact  avec  l'eau, 
s'échauffe,  foisonne,  augmente  de  volume  et  forme  une  pâte  forte 
et  liante.  On  appelle  maigre  la  chaux  qui ,  dans  les  mêmes  cir- 

l.  28 
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constances,  se  délite  lentement ,  ne  s'échauffe  guère  et  augmente 
peu  4e  YPlume. 

{.e  calcaire  qui  produit  la  première  est  presque  pur  ;  celui  qui 
produit  la  seconde  renferme  de  la  magnésie,  de  l'oxyde  de  fer  et 
du  sable  quartzeux.  Ces  deux  espèces  de  chaux  diffèrent  aussi 
entre  elles  par  la  manière  dont  elles  font  pâte  avec  l'eau.  La 
chftux  grasse  donne  une  pâte  forte  et  hante  ;  la  chaux  maigre 
fin  dqpne  une  courte  et  sèche.  Ces  pâtes,  quand  elles  sont  expo- 
sées à  l'air  pendant  longtemps  et  surtout  quand  elles  sont  mé- 
langées avec  certaines  matières,  acquièrent  une  grande  dureté. 

Il  existe  une  troisième  qualité  de  chaux  impure  qui  est  douée 
de  la  propriété  remarquable  de  durcir  sous  l'eau  et  qui ,  à  cause 
de  cette  propriété,  est  appelée  hydraulique.  Le  calcaire  d'où  elle 
provient  renferme  de  l'argile,  qui ,  par  sa  proportion,  contribue  & 
augmenter  qu  i  restreindre  YhydrauHcité.  En  effet ,  un  calcaire 
contenant  de  8  à  42  centièmes  d'argile  produit  de  la  chaux  qui 
He  durcit  dans  l'eau  qu'après  deux  à  trois  semaines  d'immersion  ; 
celui  qui  en  renferme  48  à  4  8  donne  de  la  chaux  qui ,  dans  les 
mêmes  circonstances,  durcit  dans  l'espace  d'une  semaine  ;  enfin, 
la  chaux  durcira  au  bout  de  trois  à  quatre  jours  d'immersion  si 
elle  provient  d'un  calcaire  contenant  2$  0/0  d'argile. 

Par  suite  de  ces  différences,  on  a  divisé  les  chaux  en  aériennes 
et  en  hydrauliques  ;  ces  dernières  ont  été  subdivisées  en  chaux 
moyennement  hydraulique*,  hydrauliques,  et  éminemment 
hydraulique*. 

On  donne  le  nom  de  ciment  au  calcaire  qui  renferme  jusqu'à 
90  ou  40  0/0  d'argile  et  fournit  par  la  calcination  une  chaux  pou- 
vant acquérir  une  grande  dureté  après  une  immersion  de  quel- 
ques heures.  Cette  sorte  de  calcaire  diffère  des  chaux  hydrau- 
liques non-seulement  par  son  excessive  hydraulicité,  mais  parce 
qu'il  s'hydrate  sans  augmenter  sensiblement  de  volume  ;  en  outre, 
il  peut  être  gâché  et  employé  directement  à  la  manière  du  plâtra, 
tes  chaux  hydrauliques,  au  contraire,  s'hydratent  en  augmentant 
de  volume  dans  le  rapport  de  40  4  46  et  ne  sont  généralement 
employées  qu'après  avoir  été  mélangées  avec  des  matières  étran- 
gère^ 

La  chaux  destinée  eux  constructions  n'est  jamais  employée 
seule  ;  on  y  ajoute  tantôt  des  matières  inertes,  comme  du  sable  ; 
tantôt  des.  matières  actives,  comme  les  terres  cuites  et  les  argiles 
calcinées.  Dans  tous  les  cas,  on  a  ce  que  l'on  appelle  les  mortiers, 
qui ,  suivant  leurs  qualités  propres  et  la  spécialité  de  leurs  appli- 
cations, portent  le  nom  de  mortiers  hydrauliques  et  de  mortiers 
aériens. 
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Nous  allons  expliquer  comment  il  se  fait  que  la  chaux  durcit 
mieux  lorsqu'elle  est  associée  à  des  corps  étrangers,  et  que,  pârthi 
les  mortiers  qui  eh  résultent  j  il  en  est  qui  brâveiit  l'action  de 
l'eau,  tandis  que  d'autres  rie  résistent  qu'à  l'actitih  de  l'air.  Il 
iious  sera  facile  alors  de  comprendre  leur  emploi  datas  leâ  con- 
structions et  d'étudier  les  chaux  hydrauliques; 

Si  l'on  abandonne  une  pâte  formée  de  chaux  et  ti'ësfu,  elle  se 
desséchera,  se  fendillera  et  deviendra  friable.  Mais  Si  on  la  mêle 
préalablement  aveè  du  sable  et  des  fragiherits  de  verre  0(1  de 
quartz,  ou  avec  de  petits  cailloux,  elle  ne  se  fendillera  pidô,  Se 
contractera  nioins  et  formera  un  tout  résistant. 

Lorsqu'on  examine  cette  pâte  j  durcie  depuis  longtemps  ;  on1 
trouve  que  la  chaux  est  complètement  carbonatée  à  la  surface;  et 
qu'elle  l'est  de  moins  6h  moins  à  mesuré  que  l'ori  pénètre  dans  la 
masse,  si  bien  que  celle  du  centre  est  encore  à  Sbn  état  normal  : 
mais  d'un  autre  côié,  chaque  fragment  de  verre  ou  de  quartz ,  bu' 
chaque  petit  caillou ,  est  entouré  d'urië  pellicule  de  chaux  tjui  llii 
adhéré  très-fortement. 

Ce  fait  nous  explique  pourquoi  oh  ajoute  des  matières  étran- 
gères à  la  chaux ,  et  comment  il  se  fait  que  les  mortiers  rendent 
solidaires  lès  différentes  pièces  d'une  construction: 

Dès  que  l'on  4  dépdsé  j  entre  deux  briques ,  une  couché  niincë 
de  mortier  (mélange  de  chaux  et  de  sable)  ;  une  partie  de  l'eàU 
qu'il  contient  est  absorbée  ;  la  chaux  preild  de  la  consistante ,  et 
adhère  avec  une  grande  force  aux  deux  surfaces  qui  l'emprison- 
nent :  ensuite  l'acide  carbonique  de  l'air  iîitërvient  et  contribué  â 
augmenter  la  solidification  du  mortier:  Gë  gaz  commencé  par  atta- 
quer les  parties  qu'il  peut  atteindre  ;  et  les  transforme  ëti  ëàrbo- 
nate  de  chaux  ;  celles-ci  S'ihërUsteht  sur  leS  parties  voisines  et  lés 
recouvrent  d'uri  enduit  cristallin  :  dès  ce  moment ,  l'acide  carbo- 
nique ne  peut  plus  agir  qUè  d'une  rtiahïêre  trës-lëhtë  ;  il  pénètre 
avec  peine  dans  l'intérieur  dé  la  couche,  et  le  carbonate  de  chaux 
qu'il  y  forme  peu  à  peu  ;  Se  combine  avec  l'hydrate  de  fchaux ,  et 
forme  un  corps  plus  consistant  et  plus  dur  que  l'hydraté  lui-même. 
En  attendant,  la  chaux  libre ,  ettcbrë  humide,  adhère  à  la  surface 
soit  du  sable,  soit  de  la  nouvelle  cdhlbiiiaison  de  carbonate  et  d'hy- 
drate (  Ca  0,  GO* + Ga*  0,  HO),  soude  toutes  ces  particules  les  unes 
aux  autres ,  constitue  Un  tout  solidaire ,  dotié  d'une  grande  dureté 
et  dont  les  deux  briques  ne  sont  plus  qu'un  prolongement. 

Le  rôle  que  les  mortiers  jouent  dans  lès  constructions  se  rattache 
à  la  propriété  que  possède  la  chaux ,  d'adhérer  fortement  à  la  sur- 
face des  corps  solides  avec  lesquels  elle  est  miâë  ëh  contact.  Il  est 
facile  de  comprendre  pourquoi  la  chaux  isolée  ne  peut  servir  de 


496  GHIMIB   ÉLÉMENTAIRE. 

mortier  :  elle  adhère ,  il  est  vrai ,  aux  deux  surfaces  qui  l'empri- 
sonnent ,  mais  elle  ne  les  rend  pas  solidaires ,  faute  de  pouvoir 
exercer  sa  faculté  d'adhésion  dans  l'épaisseur  de  sa  propre  masse. 
Il  n'en  est  plus  de  même  si  elle  est  mêlée  à  du  sable ,  car  elle 
exerce  sur  celui-ci  une  action  semblable  à  celle  qu'elle  a  déjà 
exercée  sur  les  deux  surfaces  externes,  d'où  résulte  la  solidarité 
de  toutes  les  parties. 

Nous  venons  de  considérer ,  au  point  de  vue  des  constructions 
aériennes,  le  cas  où  la  matière ,  ajoutée  à  la  chaux ,  est  inerte  et 
ne  joue  qu'un  rôle  mécanique  ;  voyons  maintenant ,  au  point  de 
vue  des  constructions  hydrauliques,  le  cas  où  les  matières  ajoutées 
à  la  chaux  semblent  exercer  une  action  chimique  sur  cette  sub- 
stance. 

Lorsque ,  au  lieu  de  sable ,  on  mêle  à  de  la  chaux  grasse  une 
certaine  quantité  de  poudre  de  brique ,  ou  de  tuile ,  ou  de  poterie 
commune ,  ou  bien  encore  de  l'argile  calcinée,  l'on  obtient  un  mor- 
tier qui ,  appliqué  sous  l'eau,  durcit  autant  et  encore  mieux  que  le 
mortier  aérien  au  sable.  Le  durcissement  de  ce  mélange  n'est  pas  le 
résultat  des  causes  que  nous  venons  d'étudier.  D'abord  l'acide  car- 
bonique n'intervient  pas  ici ,  puisque  le  mortier  est  à  l'abri  de  l'air; 
ensuite,  l'argile  ne  donnerait  pas  au  mélange  les  propriétés  hydrau- 
liques si  son  rôle  n'était  que  mécanique.  Il  faut  nécessairement 
qu'entre  la  chaux  et  l'argile  il  se  passe  une  action  particulière  ; 
et  c'est  ce  qui  a  lieu ,  car  si  l'on  fait  séjourner,  dans  de  l'eau  de 
chaux ,  de  l'argile  cuite  et  pulvérisée ,  celle-ci  absorbe  toute  la 
chaux.  On  ne  peut  donc  mettre  en  doute  l'affinité  des  deux  sub- 
stances. Si  d'un  autre  côté  on  suspend ,  dans  de  l'eau  de  chaux , 
un  morceau  de  poterie  commune  cuite ,  on  le  verra  se  recouvrir 
d'un  enduit  blanc  calcaire ,  sur  lequel  l'eau  n'a  pas  de  prise.  La 
chaux,  en  adhérant  au  morceau  de  poterie,  est  donc  devenue 
insoluble  ;  ce  qui  prouve  que  sa  nature  s'est  modifiée. 

La  chaux  pure  peut  donc  devenir  tantôt  un  mortier  aérien , 
tantôt  un  mortier  hydraulique,  suivant  que  les  matières  avec 
lesquelles  elle  est  associée  exercent  sur  elle  une  action  purement 
mécanique ,  ou  bien  une  action  chimique.  Dans  tous  les  cas ,  un 
mortier ,  quelle  que  soit  sa  nature ,  doit  toujours ,  à  la  faculté 
adhésive  de  la  chaux,  la  propriété  de  jouer  le  rôle  de  ciment.  En 
un  mot,  les  mortiers  hydrauliques  diffèrent  des  mortiers  aériens, 
parce  que  dans  les  premiers  la  chaux  se  trouve  à  l'état  insoluble, 
tandis  que  c'est  le  contraire  dans  les  derniers,  le  rôle  adhésif  de 
la  chaux  étant  d'ailleurs  le  même. 

Ces  notions  générales  vont  nous  faciliter  l'étude  des  chaux  hy- 
drauliques. 
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Je  vous  ai  dit  que  la  chaux  qui  renferme  une  certaine  quantité 
d'argile  a  la  propriété  de  durcir  sous  l'eau  :  j'ajoute  qu'elle  n'est 
vraiment  dans  ce  cas  que  lorsqu'elle  n'a  pas  été  fortement  calci- 
née. D'après  ce  que  nous  savons,  relativement  à  l'action  que  l'argile 
cuite  exerce  sur  la  chaux  grasse,  nous  devinons  pourquoi  les  cal- 
caires argileux  donnent  très-souvent  de  la  chaux  hydraulique. 
Néanmoins ,  examinons  les  faits  de  plus  près. 

Si  Ton  attaque  un  calcaire  argileux  par  de  l'acide  chlorhydrique 
étendu  de  son  volume  d'eau ,  on  dissout  la  chaux ,  et  l'argile  reste 
intacte  :  mais  si  l'on  opère  sur  le  même  calcaire ,  après  l'avoir 
convenablement  calciné ,  on  dissout  également  la  chaux  ;  mais,  de 
plus,  une  partie  de  l'acide  silicique  de  l'argile  passe  à  l'état 
gélatineux.  Cette  dernière  circonstance  indique  que ,  pendant  la 
calcina tion,  il  s'est  formé  du  silicate  de  chaux. 

Souvenons-nous  que  les  argiles  ne  sont  qu'un  silicate  d'alu- 
mine, plus  de  la  silice  et  de  l'eau  d'hydratation.  On  conçoit,  dès 
lors ,  que  cette  même  argile  qui ,  mêlée  à  la  chaux ,  ne  la  rend  pas 
hydraulique ,  lui  communique  cette  propriété  dès  que  le  mélange 
aura  été  calciné  ;  car  la  chaleur  anéantit  l'affinité  qui  tient  réunis 
les  principes  de  l'argile ,  et  l'acide  silicique  qui  devient  libre ,  se 
combine  avec  la  chaux  ;  en  sorte  que  la  chaux  hydraulique  cuite 
doit  être  une  réunion  de  chaux,  de  silicate  de  chaux  et  de  silicate 
d'alumine.  Sous  l'influence  de  l'eau,  le  premier  de  ces  trois  prin- 
cipes s'hydrate,  réagit  sur  les  deux  silicates,  et  produit  des  phé- 
nomènes analogues  à  ceux  qui  se  produisent  par  suite  de  l'action 
que  l'argile  cuite  exerce  sur  la  chaux  grasse. 

Donnons  les  preuves  de  toutes  ces  assertions. 

Je  rappellerai  d'abord  que ,  d'après  M.  Vicat ,  les  réactifs  at- 
taquent beaucoup  plus  facilement  les  argiles  légèrement  calci- 
nées que  celles  qui  sont  à  leur  état  naturel.  De  plus ,  si  dans  deux 
flacons ,  remplis  d'eau  de  chaux ,  on  introduit  séparément  de  la 
silice  gélatineuse  et  de  l'argile  calcinée  à  +  400°,  on  verra  qu'au 
bout  d'un  certain  temps ,  cette  dernière  substance  s'empare  de 
toute  la  chaux ,  et  que  la  silice  en  absorbe  aussi  une  grande  partie. 
Enfin,  si  l'on  calcine,  à  une  chaleur  ménagée ,  un  mélange  intime 
de  carbonate  de  chaux  pur  et  d'argile ,  on  obtient  une  matière 
douée  de  propriétés  hydrauliques. 

Tous  ces  faits  prouvent  qu'un  calcaire  naturel ,  renfermant  de 
l'argile,  se  convertit  en  chaux  hydraulique  par  la  cuisson;  premiè- 
rement ,  parce  que  la  chaleur  dissocie  les  principes  constitutifs  de 
l'argile,  et  rend  libre  une  certaine  quantité  d'acide  silicique  : 
secondement,  parce  qu'il  s'y  forme  un  silicate  de  chaux.  Ils 
prouvent,  ea  outre,  que  les  chaux  hydrauliques  ordinaires  ne 
i.  28. 
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sont  qu'une  association  de  chaux  caustique ,  de  silicate  de  chaux 
et  de  silicate  d'alumine  ;  que  le  premier  de  ces  trois  principes  réa- 
git, à  la  faveur  de  l'eau,  sur  les  deux  autres,  se  combine  avec 
eux,  devient  insoluble^  et  formé  un  tout  solidaire  doué  d'une  forte 
cohésion» 

Nous  comprendrons  maintenant  $  sans  peine,  la  fabrication 
artificielle  de  tous  les  matériaux  hydrauliques;  ils  proviennèiit 
tous  de  la  calcination  d'un  mélange  fait  en  différentes  proportions, 
de  carbonate  de  chaux  et  d'argile  *.  Par  le  tableau  suivant;  vous 
voyez  combien,  en  variant  le  dosage,  on  varie  les  produits. 


PROPORîtoNS  DES  MÉLANGES  PROPRES   k  FABRIQUER  LES 
MATÉRIAUX   HYDRAULIQUES. 


Chatz  hydrauliques. 


Cirftenta. 


Pbuitolaufes. 


• 

e 
1 

o 

Carbonate  de 
Argile.  » . . . . 

100,00 
12,5 

100,00 
20,00 

H 


l 


100,00 

25,00 


• 

.3 

i 

•3 

1 

fi 

i^ 

^4 

100,00 

100,00 

30,00 

37,00 

i 
1 

•S 

é 

1 

A. 

• 

9\ 

100,00 
56^25 

100,00 
156,50 

100,00 
525,00 


I 


100,00 
4900 


Oti  voit  ipi'à  meâurë  qUe  là  proportion  de  l'argile  àiigméhte ,  la 
faculté  hydraulique  du  produit  augmente  à  stfh  tour;  îl  faut  rêhiâi1- 
quer  ici  que  les  pëHzsolMeè  ne  âdht  que  des  ârgileS  presque 
pures.  Oil  les  appelle  ainsi  parce  qVëllëâ  remplacent  les  {rôtiàolënes 
naturelle^  formées  d'une  roche  poreuse  d'origine  volcanique.  Ces 
ëdfteB  dé  matières  hoh  hydrauliques  par  elles-mêmes,  donhéht 
à  la  chaux  Une  qualité  qu'elles  n'ont  pas. 

En  résumé ,  les  matériaux  hydrauliques  se  corrtposetit  de  chaux 
et  des  éléments  de  l'argile:  QUatld  ils  dtircissettt ,  aprèô  quelques 
instants  d'immersion ,  et  qu'ils  pédveht  être  gâchés  et  appliqués 
seuls  comme  du  plâtre  ;  ils  portent  le  nom  de  ciments  :  la  quan- 
tité d'éléments  ërgilëUx ,  qu'ils  renferment ,  n'est  jamais  moindre 
de  39  centièmes ,  ni  jamais  supérieure  à  73 i  Lorsqu'ils  durcissent 
avec  plus  de  leriteur  que  les  cimenta ,  et  qU'ôh  les  emploie  mêlés 

1.  Les  ciments  artificiels  sont  incontestàblemerit  très-bydrauliqneB ,  mais  ils  ne 
valent  pas  les  ciments  naturels.  La  composition  n'est  pas  la  seule  cause  qui  iuftne 
stir  la  promptitude  de  la  prise  et  sur  là  dureté  du  ciment.  L'état  d'agrégation  du 
ealcaire  naturel  doit  jouer  nn  rôle  important  ;  or,  lions  ne  pouvons  pas  donner  à 
nos  mélanges  artificiels  une  qualité  qtie  la  nature  seule  sait  donner  à  sei  produits. 
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à  du  sablé,  ils  portent  le  nom  de  chaux  hydrauliques  :  1 00  parties 
hë  renferment  jamais  moins  de  48  ni  plus  de  35  d'éléments  argi- 
leux: Enfin,  S'ils  n'ont  pas  la  propriété  de  dilrcir  par  rimitiersidti,- 
itiais*  s'ils  la  communiquent  à  la  chaux,  btl  les  appelle  pbûzzô- 
fanes  ;  ils  sont  alors  formés  presque  entièrement  d'argile. 

L'argile  n'est  pas  la  seule  matière  qui ,  une  fois  cuite ,  commu- 
nique à  la  chaux  là  propriété  de  durcir  sous  l'eau  ;  lëë  totëhëi , 
les  psamhtites  schistoïaes,  certains  g  fiés  friables ,  pëtiVërit, 
lorsqu'ils  ont  été  tdrréfiés,  remplacer  l'argile  ;  fnais  éti  définitive; 
leur  propriété  est  toujours  en  raison  de  leur  richesse  eii  prin- 
cipes argileux  ;  de  sorte  que  l'on  peut  en  mesurer  l'énergie  par  la 
quantité  de  chaux  que,  dans  tin  temps  donné,  ils  Soutirent  d'une 
diSsolutioh  de  cette  base. 

D'après  des  observations  de  M.  de  Villeneuve ,  lés  cimérits  et 
les  châùx  hydrauliques  qui,  par  une  longue  exposition  â  l'âir,  se 
sont  chargée  d'acide  carbonique ,  jbùent  le  rôle  de  pouzzolanes. 
Gela  explique  pourquoi  le  carbonate  dé  magnésie  et  le  carbonate 
de  chàdx  lui-même  peuvent,  dans  urie  certaine  mesure,  donner 
à  la  chatix  des  qualités  hydrauliques.  On  a  fait  la  même  remarque 
pour  les  boloriiies  (carbonate  double  de  chaux  et  de  magnésie) 
calcinées  avec  certaines  précautiotis ,  et  pour  les  ihcults  des 
chdujbùftiiter* ,  c'est-à^irè  pour  ces  portions  de  calcaire  qui , 
dans  les  fours  à  chaux ,  ont  échappé  à  la  calciriatidh  Complète. 
On  rie  peut  expliquer  ce  fait ,  qu'en  admettant  la  formàtiori  d'un 
composé  de  chaux  hydratée  et  de  carbonate  calcaire  ou  magné- 
sien :  ce  serait  sur  cette  combinaison  que  la  chaux  exercerait  son 
action ,  à  la  faveur  de  l'eau  ;  âctiôri  qui  aurait  pdur  résultât  final, 
de  produire  l'affermissement  de  la  mâs&e.  Si  cette  explication  est 
conforme  à  la  vérité ,  l'acide  carbonique  jouej  dans  le  développe- 
ment de  l'hydraulicité,  un  rôle  presque  aussi  important  qufe  celui 
de  l'argile. 

tout  ce  cpie  nous  venons  de  dire  se  résume  éri  deux  faits  : 
lo  l'action  de  la  chaux  sur  le  sable  ;  2°  l'action  de  la  chaux  sur 
l'argile.  Dès  qu'on  en  est  bien  pénétré,  la  théorie  des  mortiers, 
l'hydraulicité  variable  des  chaux,  là  faculté  kydraiilicaMé  dès 
pouzzolanes,  deviennent  faciles  à  comprendre. 

C'est  principalement  aux  patients  travaux  de  M;  Vlcât  que  l'on 
ddit  la  lumière  qdi  s'est  faite  dans  cette  brâhche  de  là  chimie  tech- 
nique. L'art  dés  constructions  était  jadis  entravé  par  la  difficulté 
de  se  procurer  certains  matériaux  de  maçonnerie  :  il  fallait  faire 
venir  de  loin  les  chaux  hydrauliques  et  les  ciments;  la  dépense 
était  souvent  un  obstacle  à  l'exécution,  il  n'en  est  plus  ainsi  au- 
jourd'hui :  quand  on  a  de  la  chaux  et  de  l'argile,  toute  eenstrué- 
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tion  devient  facile,  sans  compter  les  ressources  qu'offrent  les  ma- 
tières magnésiennes  et  les  incuits  calcaires ,  qu'on  rejetait 
autrefois  comme  inutiles  ou  pernicieux.  D'après  les  calculs  de 
M.  Arago,  les  découvertes  de  M.  Vicat  ont  procuré  à  l'État,  dans 
ses  travaux  hydrauliques,  depuis  4848,  une  économie  d'environ 
200  millions  de  francs.  Que  Ton  juge,  par  les  économies  passées , 
les  économies  futures.  Le  gouvernement  s'est  fait  l'organe  de  la 
reconnaissance  publique ,  en  honorant  M.  Yicat  d'une  pension  via- 
gère ;  plus  tard ,  ce  sentiment  lui  dressera  des  statues  f . 

Arrivons  aux  poteries,  dans  la  confection  desquelles  l'argile  joue 
le  principal  rôle. 

Pour  plus  de  facilité ,  divisons  les  argiles  en  infusibles  et  en 
fusibles.  A  la  première  division  appartiennent  les  argiles  kaolini- 
ques  et  les  argiles  plastiques  ;  à  la  seconde ,  les  argiles^îy  ulines 
et  les  argiles  marneuses.  Cette  classification,  toute  technique, 
implique ,  pour  ainsi  dire ,  celle  des  poteries  ;  en  effet ,  parmi  ces 
dernières ,  il  en  est  qui  résistent  à  de  hautes  températures ,  sans 
se  ramollir ,  telles  sont  les  porcelaines ,  les  grès ,  les  faïences 
fines;  d'autres,  au  contraire,  comme  les  faïences  ordinaires  et 
les  terres  cuites ,  se  frittent  avec  une  grande  facilité.  Toutes  ces 
poteries,  quels  que  soient  leurs  caractères  et  leurs  propriétés ,  se 
composent  essentiellement  d'argile,  mais  jamais  d'argile  seule; 
en  voici  le  motif: 

Supposez  une  argile  proprement  dite ,  dépourvue  de  toute  ma- 

t.  Parmi  les  grands  services  rendus  par  M.  Vicat  à  la  science  et  à  son  pays ,  il 
faut  rappeler  ses  recherches  sur  les  constructions  maritimes. 

On  avait  toujours  cru  que  les  mortiers  composés  de  chaux  et  de  pouzzolane  pour- 
raient servir  également  dans  l'eau  douce  et  dans  l'eau  salée  ;  néanmoins,  dans  quel- 
ques constructions  maritimes ,  on  avait  remarqué  des  dégâts  dont  la  cause  avait 
échappé. 

En  effet ,  Ton  constatait  ces  dégâts  dans  les  constructions  hydrauliques  de  la 
Méditerranée,  et  point  dans  celles  de  l'Océan.  Ce  fait  fut  expliqué  par  M.  Yicat  de 
la  manière  suivante  : 

Lorsque  les  mortiers  hydrauliques  restent  immergés  dans  une  dissolution  de  sul- 
fate de  magnésie ,  ils  se  ramollissent  parce  qu'ils  perdent  une  portion  de  leur 
chaux ,  qui  se  transforme  en  sulfate.  Or,  l'eau  de  la  Méditerranée  étant  beaucoup 
plus  riche  en  sels  magnésiens  que  celle  de  l'Océan ,  elle  doit  détériorer  les  cons- 
tructions qu'elle  baigne- 

Après  avoir  découvert  la  cause  du  mal,  M.  Yicat  indiqua  le  remède  :  ce  fut  d'a- 
jouter à  l'argile  qui  doit  faire  partie  du  mortier  ou  du  béton  (*),  de  la  eraie  ou  de  la 
potasse,  puis  de  la  calciner  modérément.  Ce  mélange  ajouté  à  la  chaux  donne  lieu 
immédiatement  aune  combinaison  capable  de  résister  aux  sels  magnésiens  de 
l'eau  de  la  Méditerranée. 

(*)  On  appelle  bétons  des  mortiers  mêlés  de  cailloux  à  peu  près  gros  comme  des  noix, 
et  que  Von  emploie  pour  garnir  le  fond  d'un  oanal,  d'une  écluse,  ou  pour  faire  les  fondations 
d'une  maison. 
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tière  étrangère  :  pétrie  avec  de  l'eau,  elle  formera  une  pâte  qui , 
sans  se  déchirer ,  se  laissera  étendre  en  plaques  minces,  façonner 
à  la  main  en  tous  sens ,  mouler  et  travailler.  Mais  lorsqu'on  vou- 
dra la  cuire  pour  lui  donner  de  la  dureté,  elle  se  gercera,  à  cause 
de  son  grand  retrait.  Vous  éviterez  cet  inconvénient  en  ajoutant 
à  l'argile  quelque  matière  qui ,  par  la  cuisson ,  ne  se  contracte  pas, 
et  qui  avec  l'eau  ne  fasse  point  de  pâte  :  le  quartz ,  le  sable ,  la 
craie,  le  feldspath,  sont  dans  ce  cas. 

C'est  pour  cela  que  pour  la  fabrication  des  poteries ,  on  n'em- 
ploie jamais  l'argile  seule;  tantôt  on  y  ajoute  des  matières 
maigres ,  lorsqu'elle  est  trop  plastique  ;  tantôt  des  matières  plasti- 
ques ,  lorsqu'elle  est  trop  maigre  ;  ou  bien  des  fondants ,  si  elle 
est  réfractraire ,  et  même  de  l'argile  pure  si  elle  est  trop  fusible. 
Dans  tous  les  cas ,  on  doit  se  proposer  d'obtenir  une  pâte  douée 
de  cette  plasticité  moyenne ,  qui  lui  permettra  deprendre  toutes 
les  formes,  sans  que  la  cuisson  la  contracte  au  delà  de  certaines 
limites.  En  outre,  il  faut  que  cette  pâte,  une  fois  cuite,  ait 
les  propriétés  particulières  au  genre  de  poterie  auquel  elle  ap- 
partient. 

Si  pour  la  confection  de  certaines  espèces  de  poterie,  on  ne  se 
sert  que  d'argile ,  c'est  que  les  matières  étrangères  qui  l'accom- 
pagnent accidentellement  lui  communiquent  les  qualités  qu'elle 
doit  avoir  pour  fournir  directement  le  produit  que  l'on  cherche. 

Ainsi ,  toute  pâte  céramique  doit  être  essentiellement  composée 
d'un  élément  plastique,  et  d'un  élément  antiplastique  bu  dé* 
graissant. 

Les  pâtes  cuites  se  divisent  en  deux  grandes  classes  :  les  pâtes 
poreuses  et  les  pâtes  demi-vitrifiées.  A  la  première  appartien- 
nent les  faïences  et  les  terres  cuites  ;  à  la  seconde ,  les  porcelaines 
et  les  grès. 

Gomme  les  pâtes  poreuses  se  laissent  pénétrer  par  l'eau ,  il  est 
nécessaire  de  les  recouvrir  d'un  enduit  ou  vernis  imperméable  ; 
et  comme ,  d'un  autre  côté ,  les  poteries  demi-vitrifiées  ont  la  sur- 
face un  peu  rugueuse,  et  sont  par  conséquent  salissables,  on  les 
recouvre  aussi  d'un  vernis ,  quoiqu'elles  soient  imperméables  par 
elles-mêmes  f .  L'application  d'un  vernis  est  une  nécessité  pour  les 
poteries  poreuses  ;  elle  est  une  convenance  pour  les  poteries 
demi-vitrifiées.  Non  vernissées,  celles-ci  se  saliraient;  les  autres 
ne  pourraient  pas  contenir  de  liquides. 

i .  n  ne  faut  pas  attacher  un  sens  absolu  à  cette  division  des  poteries  en  po- 
rettses-perméables ,  et  en  demi-vilri  fié  es-imperméables.  La  porcelaine  et  le  grès 
non-vernissés  laissent  quelquefois  suinter  l'eau ,  bien  que  leur  cassure  soit  demi- 
vitreuse. 
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On  volt  ddrit  que  l'éttide  dés  poteries  est  iiisépâfàble  de  celle 
des  vernis  oti  couverte*. 

Les  couvertes  céramiques  Sorit  composées  de  matière^  fusibles  et 
vitriftables;  transparentes  et  incolores  pour  tes  poteries  fines,  opa- 
ques et  généralement  colorées  pbiir  les  poteries  ordinaires.  Leurs 
qualités  indispensables  sont  l'imperméabilité  et  là  dureté.  A  quoi 
servirait  la  première  sans  la  Seconde?  Uhe  ëduver té  quf  se  laisse 
entamer  par  le  couteau  perd  par  cela  hiêrrfe  Sori  imperméabilité  ,- 
en  ce  sens  qu'elle  permet  aux  liquidés  de  pénétrer  ;  pdr  les  solu- 
tions de  continuité  ;  dahs  l'intérieur  de  la  masse. 

En  résumé ,  toutes  les  poteries  se  composent  d'uh  élément  plas- 
tiqué et  d'un  élément  dëgrittssdht;  elles  sent  poreuses  on  demi- 
vitrifiéës  i  sUrtaht  lés  proportions  des  tien*  éléments  et  la  tempé- 
rature dé  leur  cuisson;  le  vernis  dont  ori  en  recouvre  la  plus 
grande  partie  est  destiné  à  donner  de  l'imperméabilité  aux  Unes , 
et  à  rendre  polie  la  surface  des  autres. 

Après  ces  notions  générales ,  passtms  ft  l'examen  sommaire  dêâ 
différentes  pdtëriëS ,  6t  ctfmmenfcohS  par  là  porcelaine  qui ,  entre 
toutes ,  est  la  meilleure  et  la  plus  belle. 

On  fabrique  dèU*  sdrtéâ  dé  porcelaines  :  là  poréelnine  tendre 
ou  fusible  ?  et  la  dùtè  du  infusible.  En  Angleterre ,  oh  he  fait  gé- 
néralement que  de  la  première  ;  en  France,  Oti  ne  fait  à  peu  près 
que  de  la  seconde; 

le  ne  voUs  parlerai  donc  spécialement  que  de  la  porcelaine  dure, 
parce  qu'elle  est  la  plus  cOmrtiune  chez  nous ,  et  je  ne  dirai  que 
quelques  mots  de  la  porcelaine  tendre.  Ceux  qui  voudraient  des 
renseignements  sur  cette  sorte  de  poterie ,  ainsi  que  sur  tous  les 
autres  produits  céramiques,  dont  je  ne  parlerai  que  d'une  manière 
fort  restreinte,  pourront  consulter  lé  Traité  deè  àrtè  eérafni^jsi 
de  Brongniart. 

L'invention  de  la  porcelaine  fen  Europe  Se  rattache  â  une  anec- 
dote assez  singulière  :  au  commencement  du  i¥iii*  siècle ,  Un 
mattrë  de  forgèâ;  passant  près  d'Aue  (Saxe),  vit  que  lëSpièdS 
de  son  ctiet&l  enfonçaient  dans  une  terre  blanche  et  mattè5  dont 
il  avait  peine  à  se  tirer;  Il  eut  l'idée  d'employer  cette  terre  comme 
poudre  à  perruque ,  à  la  place  de  la  fàrihë  de  froment.  Cet  essai 
réussit.  Bottger ,  qui  sous  les  auspices  de  l'Electeur  de  9axe  pour- 
suivait inutilement  la  découverte  de  la  porcelaine ,  ignorant  cette- 
innovation  dans  la  toilette,  demanda  à  son  valet  dé  chambre 
pourquoi  sa  perruque  était  plus  lourde  que  d'ordinaire.  La  ré- 
ponse lui  donna  l'occasion  dte  vbir  une  matière  tërreUsë  bldhche  et 
plâstiqUe,  qu'il  ësSayâ  polir  ses  recherches.  Il  atteignit  ainsi  le  but 
auquel  il  visait  en  vain  depuis  plusieurs  années ,  car  la  nouvelle 
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poudre  k  perruque  n'était  que  4u  hqoiin  pu  terre  à  porcelaine. 

J elle  fut  l'origine  de  la  fameuse  porcelaine  p^ure  de  Saxe ,  qui 
fut  la  première  de  cette  espèce  faite  en  Purope.  Soixante  ans  plus 
tard ,  la  découverte  du  Vapîin  de  Sajrçt-Yrieix ,  près  de  Mmoges, 
anéantit  le  monopole  de  la  Saxe,  et  assura  4  la  France  Pette  fabri- 
cation ,  qui  de  progrès  en  progrès  est  p^yeuup  une  dp  nos  plus 
be)}es  industrie. 

La  porcelaine  que  nous  appelons  durp  e&t  semblable  à  celle 
que  Jes  CJunoi^  fabriquent  depuis  un  temps  immémorial.  Pu  effet, 
ce  peuple  appelle  petuntzé  ce  que  nous  appelons  fôld&p&tb, 
et  pomme  4jf#o/fn  l'argile  feld$p#thique.  Qp ,  les  missionnaires 
nous  ont  appris,  que  }e  kaolin  et  le  petupfzé  çpnt  les  principaux 
éléments  de  la  porcelaine  chinoise;  d'ailleu.rp,  )$  feldspath  et  son 
argile  sont  les  principaux  éléments  de  la  pQrpelaine  européenne. 

Yous  voyez  au  tableau  pj-desspu$  la  cqmpositipn  élémentaire  de 
la  porcelaine!  actuelle  $$  SèYre$ ,  et  un  exemple  dë$  proportions 
des  matières  première*  emgjpyéeg  pour  }a  préparer. 


Poids. 


64  kof . 
Û 

18 
0,16 
2,93 


100,09 


Désignation. 


Argile  de  kaolin  argileui. 

Sable  de  kaolin  catfjouteux.... 

Sable  de  kaolin  argileux 

Sable  d'Aumont. '. . . 

Chaux  (  =  5,22  craie.  )....... 


Fouçnjsçaitf. 


T3*m 


^4-rMM»  ■ 


Silice. 


35,52 

12,30 

J0,QÎ 

0,W 


'158,00 


Alumine* 


Chaux    et 
magnésie» 


26,20 
2,13 
M? 


"34,"50 


Composition  cons 


ojo 

0,15 
2,93 


Potasse 
et  soude. 


1,28 
0,?5 

M7 


4,50 


3,00 


an  te  4  e  la  paie. 


Qn  remarquera  que  la  composition  élémentaire  de  la  pâ*e  est 
toujours  constante,  et  que  les  proportions  des  matières  premières 
dont  elle  pst  formée  sont  variable- 

Ouvre?,  k  la  page  ?67,  le  socopd  volume  jiu  fraité  des  arts 
céramiques  de  Brongnjart ,  vous,  y  trouverez  6  compositions  dp 
pâtes  faites  4  Sèvres  en  six  ^nnée§  sucpessiyes  :  elles  sont  parfais 
temenit  semblables,  sous  le  rapport  de  leurs  éléments,  mais  très- 
différentes  sous  le  rapport  des  matières  premières  qui  ont  servi  à 
}es  former. 

Les  produits  feldspathiques  que,  de  temps  en  temps,  on  retire 
des  carrières,  renferment  toujpurs  les  mêmes  éléments,  mais  les 
proportions  4e  ceux-ci  peuvent  varier  d'une  manière  notable  : 
aussi  vqyez-vous,  par  l'exempte  que  j'ai  inscrit  au  tableau,  des 
désignations  de  kaolin  qui  indiquent  les  variations  de  sa  nature; 
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Cette  matière  a  toujours  la  même  origine,  mais  elle  peut  être 
mêlée  à  des  quantités  très-différentes  de  débris  feldspathiques  : 
dès  lors,  sa  composition  ne  peut  pas  être  constante. 

Ce  qui  est  désigné  sous  le  nom  d'argile  de  kaolin  argileux 
n'est  autre  chose  que  la  partie  la  plus  divisée  et  la  plus  pure  d'un 
kaolin  déjà  pur  lui-même. 

Le  kaolin  caillouteux  est  encore  la  même  argile,  mais  naturel- 
lement mêlée  à  des  fragments  de  feldspath  quartzeux ,  dont  les 
dimensions  sont  assez  fortes  pour  les  rendre  discernables  à  pre- 
mière vue. 

Par  le  mot  de  sable  de  kaolin,  on  désigne  la  partie  la  plus 
lourde  qui  a  été  séparée  par  lévigation.  Cette  matière  est  presque 
entièrement  formée  de  feldspath  et  de  quartz  :  aussi  contient-elle 
plus  d'alcali  que  d'argile. 

Pour  avoir  de  la  bonne  porcelaine,  on  doit  chercher  à  obtenir 
non-seulement  la  même  composition  élémentaire,  mais  encore  une 
association  telle  des  principes  plastiques,  dégraissants  et  fondants, 
que  la  pâte  qui  en  résulte  réunisse,  après  cuisson,  toutes  les  qua- 
lités propres  à  ce  genre  de  poterie  :  or,  on  ne  peut  atteindre  un 
pareil  résultat  qu'en  s'éclairant  par  l'analyse  préalable  des  ma- 
tières premières. 

Si  je  me  suis  arrêté  quelque  peu  sur  cette  particularité  de  la 
fabrication,  c'est  moins  pour  le  fait  en  lui-même  que  pour  faire 
connaître  la  méthode  rationnelle  depuis  longtemps  adoptée  à 
Sèvres  pour  avoir  toujours  une  pâte  de  la  même  nature.  Cet 
exemple  n'a  pas,  que  je  sache,  d'imitateurs  :  les  porcelaniers  pré- 
fèrent courir  les  chances  du  hasard  plutôt  que  de  s'en  mettre  à 
l'abri  par  quelques  analyses. 

Je  vais  vous  exposer  brièvement  la  marche  des  opérations  qui 
ont  pour  but  la  confection  de  la  pâte,  sa  mise  en  couverte,  et  sa 
cuisson  définitive. 

Les  matières  premières  sont  préparées  séparément  soit  par 
lévigation,  soit  par  broyage  au  moyen  de  meules.  Mêlées  en  pro- 
portion convenable  dans  de  grandes  cuves,  on  les  amène  à  l'état 
de  bouillie  claire  pour  que  leur  mélange  devienne  homogène  au- 
tant que  possible.  On  rend  ce  mélange  plus  ferme  en  l'introduisant 
dans  des  sacs  en  toile  que  l'on  soumet  à  une  légère  pression.  La 
pâte,  au  sortir  des  sacs,  ne  pourrait  pas  être  employée  :  il  faut  la 
faire  vieillir.  On  y  parvient  : 

4°  En  la  gardant  sous  l'eau  pendant  plus  d'un  an  ; 

2°  En  la  faisant  piétiner  avec  les  pieds  nus  et  en  la  transfor- 
mant en  cylindres  grossiers,  qu'on  divise  ensuite  en  petits  co- 
peaux appelés  tournassures  ; 
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3°  En  mêlant  avec  la  pâte  faite  depuis  un  an  les  tournassures 
de  pâtes  déjà  employées. 

Ces  procédés  n'ont  d'autre  but  que  de  donner  plus  d'homo- 
généité à  la  pâte.  Il  est  inutile  de  le  démontrer  pour  les  deux  der- 
niers. Quant  au  premier,  voici  comment  il  concourt  à  produire 
ce  résultat  : 

Les  pâtes  abandonnées  pendant  longtemps  dans  l'eau  devien- 
nent noires,  dégagent  de  l'hydrogène  sulfuré,  éprouvent  ce  que 
Ton  appelle  la  pourriture.  Gela  est  dû  non-seulement  à  la  très- 
petite  quantité  des  matières  organiques  qu'elles  renferment ,  mais 
encore  à  la  qualité  de  l'eau  qui  les  recouvre,  car  on  a  observé  que 
moins  l'eau  est  pure,  plus  la  pourriture  est  rapide.  Quoi  qu'il  en 
soit ,  la  matière  organique  se  détruit  par  une  combustion  sponta- 
née ;  les  traces  de  sulfates  dissous  dans  l'eau  se  transforment  en 
sulfures,  que  l'acide  carbonique  ambiant  décompose  en  donnant 
naissance  à  de  l'hydrogène  sulfuré.  C'est  la  formation  de  ce 
gaz  dans  l'intérieur  de  la  pâte  elle-même  que  Brongniart  consi- 
dérait comme  la  cause  d'un  mouvement  uniforme  dans  toute  là 
masse,  mouvement  qui  équivaut  à  des  mouvements  imprimés  mé- 
caniquement ,  et  qui  même  les  surpasse  parce  qu'il  agit  sur  les 
plus  petites  parties,  et  n'eu  laisse  aucune  dans  la  même  place. 
Par  le  mot  vieille  on  ne  veut  pas,  en  céramie,  désigner  toujours 
une  pâte  préparée  depuis  longtemps,  mais  une  pâte  assez  homo- 
gène pour  se  prêter  sans  inconvénient  au  façonnage. 

On  façonne  la  pâte  suivant  la  forme  qu'on  veut  lui  donner  : 
tantôt  on  emploie  le  tour,  tantôt  le  moulage  par  pression  ou  par 
coulage  ;  certaines  pièces  sont  confectionnées  par  le  concours  des 
trois  procédés.  Dans  tous  les  cas,  il  faut  que  les  pièces  non  cuites 
aient  des  dimensions  plus  grandes  que  celles  qu'elles  doivent 
avoir  après  la  cuisson.  Le  rapport  du  retrait  est,  du  reste,  connu 
pour  chaque  pâte. 

Les  objets  en  porcelaine  sont  très-humides  lorsqu'ils  sortent 
des  mains  de  l'ouvrier  ;  on  les  laisse  sécher,  pendant  quelques 
jours,  dans  l'atelier  de  confection  avant  de  leur  faire  subir  une 
première  demi- cuisson  :  celle-ci  a  pour  but  de  les  amener  à  cet 
état  particulier  que  l'on  appelle  dégourdi.  A  cet  effet ,  on  les 
renferme  dans  des  étuis  en  terre  réfractaire  qu'on  appelle  cazetles; 
on  les  porte  ensuite  dans  la  partie  supérieure  du  four,  où  elles 
séjournent  pendant  tout  le  temps  d'une  cuisson.  La  température 
à  laquelle  les  pièces  se  trouvent  exposées  est  assez  forte  pour 
expulser  complètement  l'eau,  et  pour  leur  faire  prendre  une  cer- 
taine consistance,  mais  pas  assez  pour  les  cuire  :  aussi ,  à  l'état 
de  dégourdi ,  la  porcelaine  est  poreuse,  très-happante  à  la  langue, 
i.  29 
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perméable  à  l'eau,  enfin  elle  est  dans  l'état  convenable  pour  être 
mise  en  couverte. 

En  langage  céramique,  mettre  en  couverte  signifie  appliquer  à 
la  surface  de  la  porcelaine  un  enduit  fusible  et  vitrifiable  que  l'on 
appelle  couverte,  ou  émail.  * 

La  matière  qui  sert  à  émailler  ou  à  glacer  la  porcelaine  est  le 
véritable  petuntzé  des  Chinois,  appelé  pegmatite  par  les  minéra- 
logistes. C'est  du  feldspath  naturellement  mêlé  à  du  quartz  en 
proportions  approximativement  égales.  Ce  minerai  fond  à  une 
température  un  peu  inférieure  à  celle  qui  est  nécessaire  à  la  cuis- 
son complète  de  la  pâte  :  si  bien  que,  restant  fondu  pendant  quel- 
que temps,  il  s'étend  également  sur  la  surface  de  la  pièce  et  y 
adhère  sans  la  pénétrer  ;  il  forme  ainsi  avec  la  pâte  un  tout  soli- 
daire qui ,  bien  que  formé  de  deux  matières  distinctes  superpo- 
sées, peut  se  dilater  et  se  contracter  sans  que  sa  surface  se  fen- 
dille ou  se  gerce. 

On  applique  la  couverte  de  la  manière  suivante  :  on  pulvérise 
la  pegmatite  après  l'avoir  étonnée  ' ,  puis  on  la  suspend  dans  de 
l'eau  dont  on  a  augmenté  la  densité  par  l'addition  d'un  peu  de 
vinaigre,  et  dans  laquelle  on  plonge  pour  un  instant  la  pièce 
dégourdie.  Si  les  dimensions  des  pièces  à  mettre  en  couverte 
sont  considérables,  on  a  recours  à  des  artifices,  qui  varient  sui- 
vant les  formes  et  qu'il  serait  trop  long  de  décrire.  Dans  tous  les 
cas,  la  durée  de  l'immersion  des  petites  pièces  est,  pour  ainsi  dire, 
instantanée  ;  pour  les  grandes,  elle  ne  dépasse  pas  25  secondes. 

Au  sortir  du  bain,  la  pièce  se  trouve  entourée  d'un  liquide  te- 
nant en  suspension  la  pegmatite  divisée  :  l'eau  est  absorbée 
promptement ,  et  la  surface  reste  enduite  d'une  couche  de  matière 
vitrescible  ayant  la  même  épaisseur  sur  tous  les  points.  Si ,  pour 
des  motifs  d'ornementation,  on  est  obligé  de  faire  des  réserves, 
on  recouvre  d'un  mélange  de  suif  et  de  cire  fondus  les  parties 
qu'on  veut  ne  pas  émailler,  puis  on  passe  à  l'immersion.  Si  l'on 
veut  que,  dans  certaines  parties  de  la  surface,  la  glaçure  soit 
moins  épaisse,  on  les  imbibe  d'eau  avant  de  plonger  la  pièce  ;  ou 
bien  encore,  en  supposant  la  pièce  déjà  mise  en  couverte,  on 
brosse  les  parties  qui  doivent  être  moins  émaillées. 

Quelquefois  les  pièces  sont  cuites  avant  d'être  recouvertes  de 

4.  Étonner  signifie  jeter  dans  l'eau  froide  un  minéral  chauffé  jusqu'à  l'incandes- 
cence. C'est  une  opération  que  Ton  fait  subir  aux  minéraux  trop  durs  pour  être 
pulvérisés  directement.  Le  changement  rapide  de  température  qu'éprouvent  les 
pierres  lorsqu'on  les  étonne,  détermine  un  fendillement  général,  qui  facilite  la 
pulvérisation  de  la  masse  entière.  C'est  ainsi  que  l'on  procède  pour  pulvériser  le 
quarts ,  le  feldspath  et  une  foule  de  matières  minérales  d'une  grande  dureté. 
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glaçure  :  dans  ce  cas,  l'immersion  n'est  plus  praticable  parce  que 
la  pâte  a  perdu  sa  porosité.  On  applique  alors  la  couverte  soit  au 
pinceau,  soit  par  arrosement. 

Les  pièces  mises  en  couverte  sont  renfermées  de  nouveau  dans 
les  cazettes  et  placées  dans  le  four  où  elles  doivent  être  définiti- 
vement cuites.  Cette  opération  s'appelle  encastage;  elle  doit  être 
faite  avec  beaucoup  de  précaution,  sous  peine  d'avoir  des  produits 
défectueux. 

Les  fours  à  porcelaine  sont  des  cylindres  verticaux  dits  fours 
à  alandiers,  parce  qu'à  leur  base  et  sur  leur  pourtour  sont 
accolés  plusieurs  foyers  à  flamme  renversée,  nommés  alandiers. 
Il  y  a  des  fours  à  deux  ou  trois  étages  :  c'est  dans  un  de  ces  der- 
niers que,  depuis  484*2,  on  cuit  la  porcelaine  dure  à  Sèvres. 

Les  deux  étages  inférieurs  seulement  ont  à  leur  base  des  alan- 
diers disposés  circulairement  ;  l'étage  supérieur  est  chauffé  par  la 
chaleur  perdue,  et  sert  à  amener  la  porcelaine  à  l'état  de  dé- 
gourdi ;  il  n'est  pas  voûté,  se  prolonge  en  se  rétrécissant,  et  se 
termine  en  forme  de  cheminée.  Ces  trois  étages  communiquent 
entre  eux  par  des  carneaux. 

Telle  est  la  disposition  générale  d'un  four  à  porcelaine  ;  mais 
elle  peut  être  quelque  peu  modifiée,  suivant  qu'on  chauffe  au  bois 
ou  à  la  houille. 

On  chauffe  d'abord  l'étage  inférieur  :  la  flamme  des  alandiers  se 
renverse  en  vertu  du  tirage,  pénètre  dans  la  chambre  voûtée,  se 
fait  jour  entre  les  cazettes  empilées,  et  passe  par  les  carneaux  de 
la  voûte  dans  l'étage  supérieur.  Lorsque  la  cuisson  est  terminée, 
on  ferme  les  alandiers  et  l'on  commence  le  feu  dans  l'étage  au- 
dessus,  qui ,  se  trouvant  déjà  chaud,  atteint  son  maximum  de 
température  avec  une  dépense  moindre  de  combustible. 

On  inspecte  la  marche  du  feu  et  de  la  cuisson  par  des  visières 
et  des  montres. 

Les  visières  sont  des  ouvertures  réservées  dans  diverses  parties 
du  four  ;  elles  sont  fermées  par  des  tampons  en  terre  cuite,  dont 
le  manche  est  percé  d'un  canal  fermé  extérieurement  par  une 
plaque  de  verre.  C'est  à  travers  cette  plaque  qu'il  est  aisé  de 
voir  l'état  d'incandescence  du  four. 

Vis-à-vis  des  visières  se  trouvent  des  tessons  en  porcelaine  sem- 
blable à  celle  que  l'on  cuit  ;  ils  sont  supportés  debout  par  de  pe* 
tites  mottes  de  terre  réfractai re.  On  les  appelle  montres,  ou  pyro- 
scopes,  parce  qu'ils  servent  à  indiquer  la  marche  du  feu  et  le 
degré  de  la  cuisson.  A  cet  effet ,  on  ouvre  de  temps  en  temps  les 
visières,  et,  à  l'aide  d'une  longue  tringle  en  fer,  on  en  retire  une 
montre  :  à  l'aspect  de  la  glaçure,  on  juge  du  point  de  la  cuisson 
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générale.  Lorsqu'on  croit  celle-ci  assez  complète,  on  couvre, 
c'est-à-dire  on  cesse  de  faire  du  feu  et  Ton  bouche  les  alandiers 
pour  empêcher  l'entrée  de  l'air  froid.  Dès  que  le  four  sera  refroidi 
et  qu'on  pourra  y  entrer  sans  être  incommodé,  on  l'ouvre  et  Ton 
défourne. 

La  porcelaine  parfaitement  cuite  doit  avoir  sa  surface  bien 
glacée  et  bien  unie,  sans  points  saillants ,  sans  ondulations ,  ni 
picotage  ;  elle  doit  être  d'un  blanc  de  lait ,  égal  de  ton  et  sans 
tache.  Ses  moulures  ne  doivent  pas  être  empâtées  par  la  cou- 
verte ;  elle  doit  être  imperméable  aux  liquides  et  prcsqu  à  l'air  ; 
sa  translucidité  sera  laiteuse ,  elle  résistera  sans  se  briser ,  à 
des  changements  brusques  de  température  ;  son  émail  sera  as- 
sez dur  pour  résister  sans  se  dépolir,  aux  efforts  des  instruments 
de  fer  et  d'acier  ;  enfin,  sa  cassure  doit  être  à  demi  vitreuse. 

Je  vous  ai  dit  qu'en  Angleterre  on  ne  fabrique  que  de  la  porce- 
laine tendre.  Mais  cette  fabrication  est  postérieure  à  celle  de  la 
porcelaine  tendre  française,  qui  précéda  elle-même  l'introduction 
de  la  porcelaine  dure  que  nous  venons  de  décrire.  Les  deux 
espèces  de  porcelaine  tendre,  quoique  semblables  par  quelques 
caractères  physiques,  diffèrent  entre  elles  sous  le  rapport  de  leur 
composition  :  aussi  applique-t-on  la  désignation  de  naturelle  à  la 
porcelaine  anglaise,  tandis  que  l'on  appelle  artificielle  la  porce- 
laine tendre  française  (  ancien  Sèvres  ).  • 

Jetez  les  yeux  sur  le  tableau  suivant,  et  vous  vous  expliquerez 
ces  deux  dénominations. 


Composition  de  la  porcelaine  tendre 
anglaise  l. 

Kaolin  argileui  lavé * 11 

Argile  plastique 19 

Quartz 21 

Os  calcinés  (  phosphate  de  chaux  )..  49 

ÏÔÔ 


Composition   de  l'ancienne  porcelaine 
tendre  française. 

Nitre  fondu 22, 

Sel  gris 7,2 

Alun 3,6 

Soude  d'Alicante.. . .    3,6 

Gypse 3,6 

Sable  Fontainebleau.  60, 


Fritte 
com- 

Sosée 
e... 


75 


17 


Craie. 

Marne  calcaire  d'Argenteuil 8 

100 

Couverte. 

Sable  calciné  de  Fontainebleau 27 

Silex  calciné 11 

Litharge  (  oxyde  de  plomb  ) 33 

Carbonate  de  soude..... 9 

Terre  à  cristal 20,5    Carbonate  de  potasse 15 

100,0  100 

1.  Cette  composition  n'est  qu'un  exemple.  Elle  Tarie  suivant  frs  habitudes  de  la 
fabrique. 


Courerte. 

Feldspath 42,8 

Minium  (  oxyde  de  plomb  ) 10, 

Quartz 8, 

Borax  non  calciné 18,7 
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Vous  voyez  que  la.  porcelaine  tendre  anglaise  est  composée  de 
matériaux  céramiques,  et  constitue  une  pâte  à  deux  éléments; 
l'un  plastique  x  l'autre  dégraissant.  La  porcelaine  tendre  de 
Sèvres  n'est  qu'un  verre  (  silicate  alcalin  ) ,  dont  la  transparence 
est  affaiblie  par  l'addition  d'une  quantité  assez  forte  de  chaux 
argileuse.  Aussi  la  pâte  anglaise  est  plastique  et  se  façonne  aisé- 
ment :  l'ancienne  pâte  française  ne  Tétait  aucunement ,  et  exigeait, 
pour  être  façonnée ,  un  travail  pénible  et  souvent  pernicieux  ; 
circonstance  qui  en  détermina  plus  tard  l'abandon. 

La  porcelaine  tendre  anglaise  tient  presque  également  et  de  la 
porcelaine  dure  et  de  la  faïence  fine  :  elle  se  distingue  de  la  pre- 
mière ,  parce  qu'elle  est  fusible  et  que  sa  glaçure  est  plombifère  ; 
de  la  seconde,  parce  qu'elle  est  transparente ,  et  que  son  émail  est 
plus  dur.  On  l'appelle  tendre ,  ainsi  que  l'ancienne  porcelaine  de 
Sèvres,  parce  qu'elle  ne  résiste  pas  à  une  température  aussi 
élevée  que  la  porcelaine  dure;  en  effet,  la  chaleur  qui  amène  la 
porcelaine  dure  à  l'état  de  dégourdi ,  suffît  pour  cuire  la  porce- 
laine tendre.  En  outre ,  son  vernis  se  laisse  rayer  par  l'acier ,  et 
fond  facilement.  C'est  probablement  à  cette  dernière  circonstance 
qu'est  dû  l'éclat  de  ses  peintures.  On  conçoit,  en  effet,  que  des 
couleurs  vitrifiables ,  posées  sur  une  espèce  de  cristal ,  s'y  glacent 
et  s'y  assimilent  mieux  que  sur  du  feldspath  qui  ne  se  ramollit 
qu'à  une  température  très-élevée ,  et  ne  contracte  avec  les  cou- 
leurs qu'une  simple  adhérence.  Il  est  certain  que  les  peintures 
sur  porcelaine  tendre  sont  très-brillantes  ;  mais  à  part  cette  par- 
ticularité, une  pareille  poterie  ne  rendra  jamais  autant  de  services 
que  la  porcelaine  dure.  Une  pâte  qui ,  tout  en  prenant  les  formes 
les  plus  déliées ,  brave  les  plus  hautes  températures ,  l'emportera 
toujours,  pour  l'usage,  sur  une  pâte  aisément  fusible  et  dont  le 
couvert  est  facilement  attaquable. 

Les  grès*cérames  ne  diffèrent  de  la  porcelaine  que  parce  qu'ils 
ne  sont  pas  translucides  :  mais  ils  sont  comme  elle,  demi-vitrifiés, 
durs  et  presque  imperméables.  Malheureusement,  ils  ne  résistent 
pas  aux  changements  brusques  de  température  ;  sans  cela ,  on 
pourrait  appeler  le  grès-cérame  la  porcelaine  du  pauvre. 

On  en  distingue  de  deux  sortes  :  les  communs  et  les  fins.  La 
pâte  des  premiers  se  compose  d'argile  plastique  non  lavée  et 
dégraissée  ou  amaigrie  par  du  sable  quartzeux  ;  elle  est  très- 
liante  et  se  façonne  aisément  par  moulage  ou  sur  le  tour.  Les  pots 
à  beurre,  les  bouteilles ,  les  tourilles  se  font  par  ce  dernier  moyen  ; 
on  moule  les  bonbonnes  les  cornues  et  les  tubes. 

Le  grès-cérame  ne  peut  être  cuit  qu'à  une  température  presque 
aussi  élevée  que  celle  à  laquelle  on  cuit  la  porcelaine.  Les  fours 
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ont  la  forme  d'un  demi-cylindre  couché  à  sole  horizontale  ou 
inclinée.  La  dessiccation  des  pièces  qui  sortent  des  mains  de  l'ou- 
vrier se  fait  à  l'air  libre ,  sans  qu'il  soit  nécessaire  d'employer 
d'autre  précaution  que  celle  de  les  mettre  à  l'abri  de  la  pluie. 
Vencastaye ,  lorsqu'on  le  pratique ,  est  exécuté  comme  celui  de 
la  porcelaine,  à  cela  près  que  les  casettes  sont  de  la  même  matière 
que  le  grès-cérame  lui-même. 

Cette  poterie  étant  considérée  comme  imperméable,  et  ne  ser- 
vant pas  comme  objet  de  luxe  ,  on  ne  la  met  pas  d'ordinaire  en 
couverte.  Néanmoins ,  lorsque  la  température  du  four  est  à  son 
maximum ,  on  a  l'habitude  de  jeter  dans  ce  four,  à  p'usieurs 
reprises,  une  certaine  quantité  de  sel  marin  humide.  Cette  sub- 
stance se  volatilise ,  sa  vapeur  se  décompose  en  présence  de  l'eau 
et  au  contact  des  parois  argileuses  de  la  poterie  ;  il  se  dégage  du 
gaz  chlorhydrique ,  et  la  surface  des  pièces  se  recouvre  d'un  sili- 
cate de  soude  :  ce  composé  se  combine  avec  le  silicate  d'alumine 
(argile)  de  la  pâte,  et  forme  un  double  silicate  alcalin  fusible, 
qui  est  la  cause  de  cette  espèce  de  lustre  propre  aux  grès  ordi- 
naires. 

Quelquefois,  les  grès  communs  ne  sont  pas  lustrés,  mais  ils 
sont  recouverts  d'une  véritable  glaçure  qu'on  leur  applique ,  par 
aspersion ,  par  immersion  ou  par  saupoudrage.  Dans  tous  les  cas, 
la  couverte  est  ordinairement  formée  de  scories  de  forge ,  ou  de 
laves  volcaniques  fusibles  et  même  d'ocre  jaune. 

Les  grès-cérames  fins  diffèrent  essentiellement,  par  la  composi- 
tion de  leur  pâte,  et  par  celle  de  leur  glaçure.  En  effet,  la  pâte  de 
cette  poterie  renferme  toujours  un  fondant  feldspathique.  Bien  que 
sa  composition  varie  suivant  les  localités ,  néanmoins ,  d'après 
M.  Brongniart ,  elle  se  réduit  aux  principes  suivants  : 

COMPOSITION  FONDAMENTALE  DU  GRES-CERAME  FIN. 

Argile  plastique  (de  Dreux) 25 

Kaolin  argileux  (  de  Saint-Yrieii) 25 

Feldspath  (       id      ) 50 

100 

Le  prix  assez  élevé  de  cette  poterie  permet  une  préparation  et 
un  façonnage  soignés  de  la  pâte.  La  cuisson  se  fait  dans  des  fours 
cylindriques  verticaux  à  alandiers,  fours  qui  ont  une  certaine 
ressemblance  avec  les  fours  à  porcelaine.  Souvent  cette  poterie 
ne  reçoit  aucune  glaçure  ;  d'autres  fois  on  se  contente  d'enduire 
l'intérieur  des  cazettes  avec  un  mélange  de  sel  marin  ,  de  potasse 
et  de  minium.  Ce  mélange  se  volatilise  pendant  la  cuisson  et 
vitrifie  la  surface  des  pièces.  On  emploie  aussi  une  glaçure  vitro- 
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plombeuse,  que  Ton  applique  par  immersion  ou  par  arrosement 
sur  le  grès  déjà  cuit ,  et  que  Ton  expose  à  un  second  feu  suffisant 
pour  fondre  le  vernis. 

Voici ,  d'après  M.  Saint-Amans ,  la  composition  d'une  de  ces 
glaçures. 

GLAÇURE  VITRO-PLOMBEUSE  POUR  LE  GRÈS-CERAME  FIN. 

Feldspath 35 

Sable  quartzeux... 25 

JMininm  (  oxyde  de  plomb) ....  20 

Potasse 5 

Borax  anhydre 15 

Les  pièces  recouvertes  de  vernis  semblables  peuvent  être  riche- 
ment décorées.  C'est  à  Wedgwood  que  cette  fabrication  doit  ses 
plus  importants  progrès. 

Près  de  Beauvais,  et  sous  la  direction  de  M.  Ziégler ,  on  en  fait 
qui  sont  d'une  rare  beauté ,  non-seulement  par  la  finesse  de  la 
pâte  et  l'éclat  de  la  glaçure ,  mais  par  l'élégance  exquise  et  le 
goût  éminemment  artistique  des  formes  et  des  ornements. 

La  mode  et  la  versatilité  du  goût  ne  feront  prévaloir  le  grès- 
cérame  fin  sur  la  porcelaine ,  que  d'une  manière  transitoire  ;  mais 
le  grès-cérame  ordinaire  est  destiné ,  à  cause  de  la  modicité  de 
son  prix ,  à  rendre  à  l'industrie  des  services  qu'on  ne  doit  pas 
attendre  de  la  porcelaine.  En  Angleterre ,  l'usage  s'en  étend  tous 
les  jours.  Les  grands  récipients  de  transport,  les  tuyaux  de  con- 
duite pour  les  eaux,  les  ustensiles  de  chimie,  capsules,  tubes, 
cylindres ,  entonnoirs ,  cornues ,  robinets ,  etc. ,  sont  en  grès- 
cérame.  Il  faut  l'avouer,  la  France  semble  ne  pas  avoir  encore  bien 
compris  tout  le  parti  qu'on  peut  tirer  de  cette  espèce  de  poterie. 

C'est  vers  la  fin  du  xvnr»  siècle  que  l'Angleterre  fabriqua,  pour 
la  première  fois ,  une  poterie  dense  et  sonore ,  à  texture  fine  et  à 
pâte  opaque ,  recouverte  d'un  vernis  cristallin  plombifère. 

Cette  poterie  diffère  de  la  porcelaine  et  du  grès ,  en  ce  qu'elle 
n'est  nullement  vitrifiée,  et  qu'elle  n'est  point  translucide.  Elle  est 
connue  sous  le  nom  de  faïence  fine.  Elle  est  essentiellement  com- 
posée d'argile  plastique  lavée  et  de  quartz;  quelquefois,  elle  con- 
tient de  la  chaux ,  et  forme  alors  une  variété  connue  sous  le  nom 
de  terre  de  pipe. 

Voici  un  exemple  de  leur  composition. 
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Composition  de  la  faïence  fine  calcifère  Composition  de  U  faïence  fine  non  cakifere 

(  terre  à  pipe.  )  (faïence  cailloutée.  ) 

Argile  plastique 85,4    Argile  plastique 87 

Silex 13,      Silex '..     13 

Chaux 1^6  -jjj 

100,0 

Glacore  pour  la  terre  à  pipe.  GUçure  pour  la  faïence  cailloutée. 

Feldspath  calciné 7    Sable  quartieui 36, 

Sable 31    Minium 45, 

SS.}i«^-fci"){::  S  K^*!^:::::::::::  "i 

Borax 3    Bleu  de  cobalt 0,001 

Cristal. 2 


100  100,001 

La  préparation  des  pâtes  de  ces  deux  poteries ,  leur  façonnage, 
leur  mise  en  couverte ,  leur  encastage  et  les  fours  qui  servent  à 
leur  cuisson ,  sont,  à  peu  de  chose  près,  les  mêmes  que  ceux  de 
la  porcelaine.  Je  crois  donc  inutile  de  m'y  arrêter. 

Les  faïences  sont  plus  anciennes  en  Europe  que  les  grès  et  les 
porcelaines.  Lucca  délia  Robbia  fabriquait  déjà,  au  commencement 
du  xv*  siècle,  de  la  poterie  connue  en  Italie  sous  le  nom  de 
Majolica,  laquelle  fait  aujourd'hui  l'orgueil  des  collections  à  cause 
de  son  mérite  artistique.  Environ  deux  siècles  plus  tard ,  cette 
fabrication  était  presque  anéantie,  lorsque  Bernard  Palissy  la  fit 
revivre  avec  un  grand  éclat  :  mais  comme  ce  potier  célèbre  em- 
porta ses  procédés  dans  la  tombe,  ses  héritiers  continuèrent  encore 
pendant  quelques  années  à  fabriquer  par  routine  ;  ensuite  cette 
belle  industrie  dégénéra  de  nouveau.  Aujourd'hui ,  on  ne  fait  plus, 
avec  de  la  faïence  commune ,  que  des  vases  de  cuisine  destinés  à 
aller  au  feu ,  des  carreaux  de  revêtement ,  des  fourneaux  et  des 
poêles.  Toutefois,  dans  ces  dernières  années,  grâce  aux  recherches 
de  M.  Barrai ,  on  a  perfectionné  ces  produits  en  les  rendant  inger- 
çables;  perfectionnement  qui  en  étend  l'usage,  et  leur  promet  quel- 
que avenir. 

On  ne  doit  pas  confondre  la  faïence  commune,  ou  poterie 
émailêée ,  avec  la  poterie  ordinaire  vernissée.  Cette  dernière  a 
une  pâte  homogène ,  fusible ,  opaque ,  colorée ,  à  cassure  vitreuse, 
à  texture  poreuse ,  et  elle  est  recouverte  d'un  vernis  épais ,  trans- 
parent, plombifère  :  elle  est  composée  d'argile  figuliney  de 
marne  argileuse  et  de  sable;  son  vernis  est  un  silico-aluminate 
de  plomb.  Je  vais  donner  un  exemple  de  sa  composition. 
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COMPOSITION  D'UNE  PATE  A   POTERIE  COMMUNE  VERNISSÉE- 

Argile  plastiqua  non  lavée 80 

Sable  siliceux  un  peu  marnifère 20 

100 

COMPOSITION   DU  VERNIS. 

Jaune.  Bran»  Vert, 

Minium 70  64  65 

Argile  plastique  de  V anves..  16  15  »  16 

Sable  siliceux  de  Belle  ville...  14  15  ......  16 

Peroxyde  de  manganèse 00  6  00 

Battitares  de  cuivre  rouge. . .  00  00  3 

"ÏÔÔ  100  100 

Le  mérite  de  ces  poteries  est  d'être  d'un  prix  très-modique ,  et 
d'aller  au  feu  sans  se  briser  :  mais  leur  vernis  plombifère  est 
souvent  altérable ,  et  peut  même  nuire  à  la  santé. 

On  fabrique  deux  espèces  de  faïence  émaillée ,  dont  les»  pâtes 
sont  toujours  opaques ,  fusibles,  colorées  ou  blanchâtres,  à  tex- 
ture lâche ,  à  cassure  terreuse ,  recouvertes  d'un  émail  opaque, 
brun  et  plombifère  pour  l'une,  blanc  et  stannijère  pour  l'autre. 

COMPOSITION  DE  LA  FAÏENCE  ÉMAILLÉE  DE  PARIS. 

Brune.  Blanche. 

Argile  plastique  d'Arcueil  lavée. .     30    8 

Marne  argileuse  verdâtre 32    36 

Marne  calcaire  blanche 10    28 

Sable  impur  marneux  jaunâtre ...    28 28 

100  100 

KmaU  pour  la  faïence  brune. 

Minium 12 

Manganèse ? 

Poudre  de  brique  fusible. .......    41 

"ÏÔÔ 

Kmail  pour  la  faïence  blanche. 

Noi(dur)  No  2  (tendre). 


Galeine  comnosfo  I  d'oiyde  de  Plomb'    33  \  44  f  oxï4e  d'étain«  •    48  ) 
wueine  composée  (  d,oxyde  d,étaiQ  ^    77  j  *M  oxyde  de  plomb    82  j 


47 


100  100 

Minium 2 

Sable 44      47 

Sel  marin 8      3 

Soude*  d'Alicante 2      3 

100  100 

1.  29. 
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Cette  espèce  de  poterie  est  encore  plus  utile  que  la  poterie  ver- 
nissée ,  parce  qu'elle  peut  aller  au  feu  et  servir  pour  les  usages 
domestiques  ;  son  émail  est  peu  ou  point  altérable. 

La  faïence  brune  est  la  plus  employée  pour  les  usages  domes- 
tiques; la  blanche  sert  principalement  pour  faire  les  carreaux 
émaillés,  pour  poêles  et  plaques  de  cheminée.  Ces  plaques  se 
gercent  assez  facilement  par  l'effet  de  la  chaleur;  mais,  d'après 
M.  Barrai,  on  les  garantit  de  ce  défaut  en  donnant  à  la  pâte  plus 
de  fusibilité ,  par  l'addition  d'une  certaine  quantité  de  matières 
calcaires  ou  alcalines. 

Sous  le  nom  générique  de  terre  cuite ,  on  comprend  les  produits 
céramiques  ordinaires  non  recouverts  de  vernis  :  ainsi  les  briques, 
les  tuiles }  les  carreaux,  les  réchauds,  les  fourneaux  porta- 
tifs ,  les  tuyaux  de  conduite ,  les  alcarazzas  qui  servent  à  ra- 
fraîchir l'eau ,  les  pots  à  fleurs,  les  formes  à  sucre ,  appartien- 
nent à  cette  catégorie. 

Tous  ces  produits  ont  une  pâte  d'une  texture  lâche  et  poreuse, 
quelquefois  hétérogène ,  peu  dure ,  se  laissant  rayer  par  l'acier. 
Ils  sont  tous  peu  cuits  ;  frappées,  ils  rendent  un  son  sourd.  Exposés 
à  une  haute  température,  ils  n'acquièrent  ni  la  texture  compacte, 
ni  la  dureté  du  grès-cérame  :  ils  n'ont  presque  jamais  de  glaçure. 

Leur  pâte  est  composée  généralement  d'argile  figuline ,  ou  de 
marne  argileuse  dégraissée  soit  avec  du  sable,  soit  avec  du  ciment, 
ou  bien  encore  avec  des  escarbilles  ou  autres  matières  grossières  : 
lorsque  par  exception,  ils  portent  un  vernis,  celui-ci  est  toujours 
plombifère  :  c'est  le  cas  des  tuiles  de  Hollande  et  des  conduits 
d'eau. 

Les  terres  cuites  sont  faites  à  la  main  ou  au  moyen  de  moules 
grossiers.  La  température  de  leur  cuisson  s'étend  depuis  la  sim- 
ple dessiccation  au  soleil ,  jusqu'à  celle  qui  serait  presque  suffi- 
sante pour  faire  cuire  le  grès-cérame. 

Je  devrais  maintenant  vous  parler  de  la  décoration  des  poteries  ; 
mais  comme  souvent  on  en  décore  qui  sont  recouvertes  d'un  ver- 
nis de  nature  vitreuse ,  je  vous  ferai  connaître  d'abord  ce  que 
c'est  que  le  verre.  Vous  serez  alors  en  mesure  de  comprendre 
l'influence  qu'il  peut  exercer  sur  les  couleurs  que  l'on  applique 
à  sa  surface.  L'étude  du  verre  sera  donc,  pour  ainsi  dire,  le  com- 
plément de  celle  de  la  poterie. 

Le  verre  est  constitué  par  des  silicates  alcalins  et  terreux  :  la 
variété  que  l'on  appelle  cristal  contient  du  silicate  de  plomb  ; 
certains  verres  ordinaires  renferment  de  l'oxyde  de  fer  et  de  l'a- 
lumine. 

Le  verre  est  transparent  et  fragile  ;  sa  cassure  présente  un  éclat 
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particulier  bien  défini,  connu  sous  le  nom  d'éclat  vitreux,  de 
cassure  vitreuse.  Sa  densité  varie  avec  sa  composition.  Dans  les 
verres  les  plus  denses  dominent  les  silicates  métalliques ,  dans  les 
moins  denses  les  silicates  terreux.  Exposé  à  des  températures  de 
plus  en  plus  élevées,  le  verre  se  ramollit,  devient  ductile  et  fond. 
Si  on  l'abandonne  pendant  un  temps  plus  ou  moins  long  à  une 
assez  forte  chaleur,  il  perd  sa  transparence,  devient  très-dur, 
moins  fusible ,  moins  fragile,  résiste  mieux  aux  changements  de 
température;  en  un  mot,  il  perd  toutes  ses  qualités  caractéristi- 
ques ,  il  se  dévitrifie.  Dans  cet  état ,  il  a  changé  de  composition , 
il  s'est  appauvri  de  principes  alcalins,  et  il  porte  le  nom  de 
porcelaine  de  Héaumur. 

Chauffé  jusqu'à  la  fusion  et  refroidi  brusquement,  il  devient  très- 
cassant,  parce  qu'il  subit  une  espèce  de  trempe.  Les  larmes  6a- 
taviques  et  les  flacons  de  Bologne  en  sont  un  exemple. 

Les  larmes  bataviques  sont  des  gouttes  de  verre  fondu  qu'on  a 
laissées  tomber  dans  l'eau  ;  elles  ont  la  forme  d'un  ovoïde  allongé 
en  une  queue  qui  se  termine  par  une  pointe  très  effilée  :  lorsqu'on 
vient  à  casser  le  bout  de  la  queue,  toute  la  masse  se  réduit  en 
poussière,  en  produisant  une  légère  détonation. 

Les  flacons  de  Bologne,  que  l'on  appelle  encore  fioles  philoso- 
phiques, sont  de  petits  flacons  fort  épais  que  l'on  a  refroidis  brus- 
quement. Ils  volent  en  éclats  lorsqu'on  laisse  tomber  dans  leur  in- 
térieur un  corps  susceptible  de  les  rayer.  Cet  effet  provient  de  ce 
que  les  molécules  intérieures  sont  maintenues  dans  un  état  anormal 
par  celles  de  la  surface  :  si  l'on  vient  à  supprimer  en  un  point  quel- 
conque la  résistance  extérieure ,  l'équilibre  du  système  se  rompt 
et  la  masse  s'affaisse  avec  bruit. 

L'air  sec  n'exerce  aucune  action  sur  le  verre  •.  11  n'en  est  pas  de 
même  de  l'air  humide.  L'eau  tend  à  le  dédoubler  en  silicate  alca- 
lin soluble,  et  en  silicates  terreux  et  alcalin  insolubles.  C'est  ainsi 
que  les  verres  à  vitres  sont  altérés ,  surtout  par  l'eau  bouillante. 
II  est  rare  que  de  l'eau  tenue  en  ébullition  pendant  longtemps 
dans  un  vase  en  verre  ne  devienne  pas  alcaline ,  et  elle  le  devien- 
dra d'autant  plus  promptement  que  la  température  et  la  pression 

i.  J'ai  lieu  de  douter  de  l'exactitude  de  cette  assertion,  que  Ton  trouve 
dans  plusieurs  ouvrages.  J'eus  l'oeeasioD  de  garder,  pendant  un  an,  de  l'acide 
ralforique  pur  sous  une  cloche  en  verre,  dont  les  bords  adhéraient  à  une  glace , 
au  moyen  d'un  mastic  gras.  Au  bout  de  ce  temps ,  je  m'aperçus  que  la  surface 
intérieure  de  la  cloche,  et  la  portion  de  la  glace  que  cette  dernière  recouvrait, 
étaient  dépolies ,  tandis  que  toutes  les  parties  exposées  à  Pair  ordinaire  avaient  con- 
servé leur  éclat.  N'ayant  trouvé  dans  l'acide  sulfurique  aucune  substance  à  laquelle 
on  eût  pu  attribuer  ce  phénomène ,  je  le  considérai  comme  nue  conséquence  de 
l'action  prolongée  de  l'air  sec. 
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seront  élevées  '.  L'action  de  l'humidité  se  fait  principalement  re- 
marquer sur  les  glaces  très  riches  en  alcalis  ;  l'eau  atmosphérique 
en  attaque  peu  à  peu  la  surface  et  la  ternit.  Les  verres  de  montre, 
les  verres  des  écuries ,  les  tubes ,  les  ballons ,  les  cornues ,  les 
verres  à  expériences ,  les  verres  polis  des  instruments  d'optique , 
présentent  souvent  ce  phénomène. 

Les  acides  (l'acide  fluorhydrique  excepté)  tendent  à  décomposer 
le  verre  en  lui  enlevant  les  bases  qu'il  renferme.  Le  verre  à  bou- 
teille ,  lorsqu'il  est  très-alumineux ,  présente  un  exemple  remar- 
quable de  cette  action ,  car  les  sels  acides  du  vin  suffisent  pour 
l'altérer. 

Peu  de  verres  résistent  à  l'action  prolongée  des  carbonates  alca- 
lins dissous ,  et  à  plus  forte  raison  à  celle  des  alcalis  caustiques. 
Dans  l'un  et  l'autre  cas ,  le  verre  se  ternit  parce  qu'il  perd  de  l'a- 
cide silicique. 

Ainsi ,  l'eau  tend  à  dédoubler  le  verre  ;  les  acides  tendent  à  lui 
enlever  les  bases  ;  les  alcalis  à  lui  soustraire  l'acide.  Le  verre  qui, 
en  vertu  de  sa  composition  convenablement  dosée,  présentera 
une  plus  longue  résistance  à  ces  différentes  influences ,  sera  le 
meilleur. 

Remarquez  bien  ceci  :  le  verre  est,  par  sa  nature,  altérable  ;  tout 
ce  que  l'on  peut  attendre  de  lui ,  c'est  de  se  conserver  longtemps, 
mais  non  indéfiniment.  Il  n'en  est  pas  de  même  des  produits  céra- 
miques. S'ils  s'altèrent ,  ce  n'est  que  par  leur  couverte  qui  est  de 
nature  vitreuse. 

La  composition  du  verre  présente  souvent  des  rapports  simples 
entre  la  base  et  l'acide.  On  a  trouvé,  par  exemple,  que  dans  le 
verre  à  glaces  l'oxigène  de  l'acide  est  à  celui  de  la  base  :  :  6  :  4  ; 
dans  le  verre  de  Bohème ,  dans  le  verre  à  vitres ,  dans  quelques 
espèces  de  cristal  :  :  4  :  4  ;  dans  le  verre  à  bouteilles  :  :  2  :  4 ,  ou 

1.  J'ai  remarqué  bien  des  fois,  que  de  l'eau  renfermée  dans  des  tabès  à  extré- 
mités sondées,  devenait  alcaline  an  bout  de  quelques  minutes ,  si  on  la  chauffait 
environ  à  ■+■  iW*.  A  cette  température  correspond,  comme  on  sait,  une  pression 
égale  à  4  ~  atmosphères.  Il  y  a  dn  Terre  qui  pour  communiquer  à  l'eau  la  réaction 
alcaline  n'a  besoin  ni  d'une  haute  température,  ni  d'une  haute  pression.  Le  verre 
blanc  de  nos  laboratoires  produit  cet  effet  sous  la  simple  influence  de  la  vapeur. 
Qu'on  dépose  au  fond  d'un  tube  en  verre  blanc  ordinaire  quelques  gouttes  d'ean,  et 
qu'on  fasse  adhérer  aux  parois  intérieures  une  bande  de  papier  réactif  rongé;  si  an 
moyen  d'une  petite  lampe  i  alcool  on  fait  bouillir  l'eau,  et  si  en  gardant  le  tube  tant 
soit  peu  incliné,  on  fait  parvenir  au  contact  du  papier  la  vapeur  qui  se  condense,  on 
verra  se  manifester  la  réaction  alcaline.  Il  est  difficile  de  se  faire  une  idée  de  la  fa- 
cilité avec  laquelle  les  récipients  en  verre  sont  attaqués  par  l'eau.  M.  Barrai  a  con- 
staté que  4  litres  d'eau  de  pluie,  repassant  dans  la  même  cornue  de  manière  à  être 
évaporés,  et  condensés  7  fois  de  suite,  sans  que  dans  la  cornue  on  laisse  jamais  moins 
qu'un  demi-litre,  finissent  par  enlever  au  verre  plus  de  2  grammes  de  chaux,  i  gramme 
de  silice,  et  0  gramme  5  de  potasse  et  de  sonde. 
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bien  :  :  4  :  \ .  Mais  comme  ces  rapports  ne  sont  pas  constants,  et 
qu'en  général  la  composition  du  verre  est  très-variable,  on  ne 
peut  conclure  de  ces  faits  que  le  verre  soit  une  combinaison 
définie. 

Lorsqu'on  laisse  refroidir  très-lentement  du  verre  fondu ,  on  ob- 
serve que  ses  éléments  se  groupent  de  deux  manières  différentes. 
On  peut  voir  le  même  fait  en  examinant  la  cassure  d'un  verre  arti- 
ficiellement dévitrifié  :  on  y  trouve  que  dans  le  milieu  vitreux,  une 
multitude  d'aiguilles  cristallines  partent  des  deux  surfaces  et  vont 
se  rencontrer  au  centre.  On  voit  que ,  soit  par  le  refroidissement 
lent  de  la  masse  fondue,  soit  par  l'effet  d'une  température  élevée , 
longtemps  soutenue,  il  s'opère  une  espèce  de  liquation;  les  sili- 
cates les  moins  fusibles  et  çristallisables  se  figent  les  premiers,  et 
se  séparent  ainsi  des  autres  silicates  plus  fusibles,  dépourvus  de 
la  faculté  de  cristalliser. 

Ce  que  nous  venons  de  dire  rappelle  singulièrement  les  alliages, 
et  l'on  a  de  la  peine  à  ne  pas  voir  dans  le  verre  un  assemblage 
de  silicates  définis ,  dont  une  partie  sert  de  dissolvant  à  l'autre. 
Ajoutons  que  de  tous  les  silicates  dont  le  verre  est  formé ,  les 
terreux  et  métalliques  ont  seuls  le  pouvoir  de  cristalliser  ;  quant 
aux  silicates  alcalins,  non-seulement  ils  ne  cristallisent  pas,  mais 
même  avant  de  se  figer  ils  passent  par  tous  les  états  pâteux  inter- 
médiaires ;  en  d'autres  termes,  ils  subissent  la  fusion  visqueuse 
comme  les  acides  phosphorique,  borique,  etc.,  etc.  Dr,  les  sili- 
cates alcalins,  étant  attaqués  par  l'eau  et  les  acides,  ne  peuvent 
pas,  quoique  très-vitrifiables,  faire  de  verre  par  eux-mêmes  :  il 
faut  donc  les  associer  à  d'autres  silicates  qui  leur  donnent  la  fa- 
culté de  résister  aux  agents  chimiques,  en  recevant  en  échange 
celle  de  la  vitrescibilité.  Ainsi ,  les  silicates  alcalins  donnent  au 
verre  la  transparence  et  l'homogénéité  ;  les  silicates  terreux  et 
métalliques,  la  dureté,  l'inaltérabilité  et  la  fusion  difficile. 

Après  ces  notions  générales,  rendons-nous  compte  des  diffé- 
rences qui  existent  entre  plusieurs  espèces  de  verre,  avant  de  nous 
occuper  de  leur  fabrication. 

Le  tableau  suivant  dpit  singulièrement  faciliter  notre  lâche  : 
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COMPOSITION   DES  PRINCIPAUX  VERRES. 
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D'après  ces  analyses ,  on  peut  diviser  les  matières  vitreuses 
en  deux  classes.  Dans  la  première  se  trouveront  les  cristaux 
dont  la  base  est  alcalino-plombeuse  ;  la  seconde  comprendra  les 
verres  proprement  dits,  dont  la  base  est  alcalino- terreuse  :  ceux-ci 
peuvent  être  subdivisés  en  verres  à  base  de  soude  et  en  verres  à 
base  de  potasse. 

Nous  allons  passer  en  revue  les  propriétés  techniques  de  cha- 
cune de  ces  différentes  espèces. 

Le  verre  de  Bohême  est  remarquable  par  la  limpidité,  la  dureté 
et  la  faible  densité.  Les  matières  qui  servent  à  sa  préparation  sont 
choisies  et  apprêtées  avec  un  soin  extrême.  Bien  que  sa  fabrica- 
tion ait  lieu  surtout  en  Bohême  et  aux  environs  de  Venise,  néan- 
moins on  en  fait  en  France,  notamment  à  Walsh,  Saint-Louis  et 
Baccarat.  Ce  qui  caractérise  cette  sorte  de  verre,  c'est  sa  grande 
légèreté  et  son  infusibilité.  On  prétend  que  le  verre  ordinaire 
peut  être  fondu  dans  le  verre  de  Bohême. 

Les  matières  premières  qui  servent  à  sa  confection  sont  les 
suivantes  : 

Quartz 100 

Potasse 50  à  60 

Chaui 15  à  20 

Acide  arsénieux 

Nitre.  .*■ 


*       » 
0  i    1 


Il  parait  que  dans  quelques  verreries  d'Allemagne  on  emploie 
le  silicate  de  chaux  naturel  (  wollastonite).  Dans  ce  cas,  les  pro- 
portions des  autres  ingrédients  doivent  varier. 
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Je  saisis  cette  occasion  pour  vous  faire  connaître,  une  fois  pour 
toutes,  le  rôle  que  joue  l'acide  arsénieux  dans  la  composition  du 
verre.  Comme  cet  acide  est  facilement  réductible,  il  fait  passer  à 
l'état  de  peroxyde  les  faibles  traces  de  protoxyde  de  fer  qui  se 
trouvent  dans  les  matières  premières,  et  qui  donneraient  à  la  masse 
une  certaine  teinte  verdâtre  :  pour  la  même  raison,  il  fait  dispa- 
raître la  teinte  jaune  que  prend  le  verre  lorsque  le  four  fume.  En 
effet,  cette  teinte  est  due  à  du  charbon  :  or,  l'acide  arsénieux 
contribue  par  son  oxygène  à  brûler  ce»  corps,  et  dès  lors  la  teinte 
disparaît.  Enfin,  l'acide  arsénieux  facilite  l'affinage  du  verre,  car 
l'agitation  qu'il  imprime  à  la  masse  fondue,  pour  se  volatiliser, 
favorise  la  sortie  des  bulles  gazeuses,  qui ,  sans  cela,  persiste- 
raient et  rendraient  le  verre  défectueux.  Le  salpêtre  joue  le  même 
rôle  que  l'acide  arsénieux. 

Le  crown-glass  se  rapproche,  par  sa  composition,  du  verre 
précédent  :  il  en  diffère,  toutefois,  parce  qu'il  est  moins  siliceux. 
Cette  variété  de  verre  est  réservée  pour  la  confection  des  lentilles 
qui ,  réunies  aux  lentilles  faites  avec  le  flint-glass,  constituent  les 
objectifs  achromatiques.  Le  crown-glass  doit  être  d'une  limpidité 
parfaite,  exempt  de  stries  et  de  bulles,  et  même,  lorsqu'il  est  vu 
en  grandes  masses,  il  doit  être  complètement  incolore.  Il  n'y  a 
que  peu  de  temps  que  la  France  en  produit  de  véritablement 
beau,  grâce  aux  efforts  de  MM.  Guinand  et  Bontemps.  Je  vous 
ferai  comprendre  toutes  les  difficultés  qui  se  rattachent  à  la  par- 
faite fabrication  de  ce  verre  en  vous  parlant  du  flint-glass. 

Le  verre  à  glaces  et  le  verre  à  vitres  renferment  de  la  soude 
au  lieu  de  potasse  :  aussi  ont-ils  une  couleur  verdâtre  que  les 
autres  n'ont  pas. 

Comme  le  verre  à  glaces  contient  moins  de  chaux  que  le 
verre  à  vitres,  il  est  plus  fusible  que  ce  dernier  ;  mais,  en  re- 
vanche, il  est  moins  dévitrifiable.  Plus  un  verre  contient  de  prin- 
cipes terreux,  plus  il  est  prompt  à  se  dévitrifier.  Le  verre  à  bou- 
teilles en  est  un  exemple. 

Le  verre  à  glaces  doit  avoir  une  grande  transparence  et  ne  pré- 
senter ni  bulles,  ni  nœuds,  ni  stries. 

Le  verre  à  vitres  est  celui  dont  la  consommation  est  la  plus 
grande  :  en  effet ,  suivant  qu'il  est  plus  ou  moins  incolore,  il 
sert  à  fabriquer  les  vitres  de  croisée,  les  globes,  les  cylindres,  les 
vitres  à  estampes  ;  il  sert  à  garnir  les  portières  des  voitures  et  à 
confectionner  des  objets  de  gobeletterie  de  qualité  inférieure. 
Parmi  les  matières  premières  qui  entrent  dans  sa  composition,  on 
remarque  le  sulfate  de  soude.  Ce  sel  est  décomposé,  pendant  la 
cuisson,  par  l'acide  silicique  et  le  charbon.  Ce  verre  serait  très- 
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sensiblement  verdâtre  si  on  ne  le  décolorait  pas  au  moyen  d'ar- 
senic ou  d'oxyde  de  manganèse. 

Le  verre  à  bouteilles  doit  sa  couleur  verte  à  la  forte  proportion 
d'oxyde  de  fer  qu'apportent  les  matières  premières  destinées  à 
sa  confection.  Vous  en  voyez  ici  la  liste  :  pas  une  d'elles  n'est  dé- 
pourvue de  fer. 

MATIÈRES  PREMIÈRES  DU  VERRE  A  BOUTEILLES. 

Sable  ocreui 100 

Soude  de  varecfc. 40  à    60 

Gendres  neuves 30  à    40 

Charrées  (  cendres  lavées)..  150  à  180 

Argile  ocrense 80  à  100 

Fragments  de  bouteilles.. .  100  à  150 

Le  verre  à  bouteilles  est  le  seul  où  l'on  introduise  directement 
de  l'alumine,  ou  du  moins  une  matière  (  l'argile  )  qui  en  contient 
normalement  :  dans  tous  les  autres  verres,  elle  se  trouve  acci- 
dentellement et  provient  surtout  des  creusets.  Le  verre  à  bou- 
teilles est  peu  alcalin,  aussi  se  dévitrifie-t-il  avec  facilité  et  d'autant 
plus  promptement  qu'il  est  plus  riche  en  alumine.  On  a  observé 
que  le  verre  à  bouteilles  dans  lequel  l'oxygène  de  l'alumine  et  du 
fer  est  à  celui  des  autres  bases  :  :  4  : 2  se  dévitrifie  moins  que 
celui  où  la  proportion  est  :  :  4  : 4 . 

Autant  on  néglige  le  choix  des  matières  qui  entrent  dans  la 
composition  du  verre  à  bouteilles,  autant  on  apporte  de  soin  pour 
choisir  les  matières  destinées  à  former  du  cristal. 

On  confectionne  cette  espèce  particulière  de  verre  en  fondant 
ensemble  du  sable  très-pur,  du  minium  et  du  carbonate  de  po- 
tasse affiné.  Lorsque  l'on  se  sert  de  houflle  pour  chauffer  le  four- 
neau, la  fusion  doit  être  faite  dans  des  creusets  fermés,  sorte  de 
cornues  auxquelles  on  aurait  enlevé  le  col.  On  ne  fond  dans  des 
creusets  ouverts  que  si  l'on  chauffe  avec  du  bois. 

Le  flint-glass  est  une  espèce  de  cristal  dont  la  confection 
exige  des  soins  extrêmes.  Il  est  employé,  conjointement  avec  le 
crown-glass,  pour  les  instruments  d'optique. 

Deux  lentilles  accolées,  l'une  de  flinti  l'autre  de  crown,  conver- 
gent également  tous  les  rayons  colorés,  de  sorte  que  l'image  qui  se 
forme  à  leur  foyer  est  dépourvue  de  ces  franges  irisées  qui  sont 
inévitables  lorsqu'on  observe  avec  une  lentille  simple. 

Les  conditions  indispensables  pour  que  ces  deux  sortes  de  verre 
puissent  servir  à  cet  objet  sont  une  parfaite  homogénéité  et  une 
absence  complète  de  coloration,  de  stries,  de  bulles  et  de  nébu- 
losités laiteuses.  Or,  il  est  difficile  de  réaliser  ces  conditions  sur 
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des  masses  aussi  considérables  que  celles  qui  sont  nécessaires 
pour  la  confection  de  certains  instruments  d'optique. 

M.  Guinand  père  fut  le  premier  qui,  en  France,  parvint  à  sur- 
monter une  grande  partie  des  difficultés,  en  brassant  le  verre  en 
fusion  au  moyen  d'un  outil  de  la  même  matière  que  le  creuset. 
Le  brassage,  répété  plusieurs  fois,  facilite  le  dégagement  des  bulles 
gazeuses  et  rend  la  masse  parfaitement  homogène.  On  juge  de 
l'homogénéité  d'une  grande  masse  de  flint  et  de  crown  en  tail- 
lant des  facettes  parallèles  et  en  regardant  à  travers  la  masse 
entière. 

Autrefois,  l'Angleterre  avait  seule  le  privilège  de  fabriquer  ces 
deux  espèces  de  verre  :  aujourd'hui ,  la  France,  grâce  aux  travaux 
de  MM.  Guinand  fils  et  Bontemps,  lui  fait  une  heureuse  concur- 
rence. 

Le  strass  est  un  cristal  dont  la  préparation  est  aussi  soignée 
que  celle  du  flint.  Il  est  le  plus  dense  et  le  plus  réfringent  de  tous 
les  verres  :  aussi  est-il  exclusivement  employé  à  la  fabrication 
des  pierres  précieuses  artificielles  et  particulièrement  des  dia- 
mants. Il  suffit  de  quelques  millièmes  de  certains  oxydes  métal- 
liques pour  lui  donner  des  colorations  d'un  effet  magnifique. 

Voici  quelques  exemples  de  la  composition  de  pierres  pré- 
cieuses artificielles  dans  lesquelles  la  proportion  du  strass  est 
4000  : 

Topaze.... Oxyde  de  fer 10 

Rubis. Oxyde  de  manganèse .  25 

.a  ,  (  Oxyde  de  cuivre. .....    8 

Emeraude (  Oxyde  de  chrome. ...    0,2 

Saphir Oxyde  de  cobalt 15 

I  Oxyde  de  manganèse.    8 
Oxyde  de  cobalt 5 
Pourpre  de  Cassais...    0,2 
..             .              (Verre  d'antimoine....    7 
Aiguemanne { Oxyde  de  cobalt......    4 

Les  pierres  précieuses  artificielles  ont  atteint  en  France  un  degré 
inespéré  de  perfection.  Il  ne  leur  manque  que  la  dureté  pour  être 
complètement  semblables  aux  pierres  naturelles.  On  est  même 
parvenu  à  masquer  ce  défaut  en  collant  à  leur  surface,  lorsque 
le  montage  le  permet ,  une  plaque  d'une  pierre  incolore  natu- 
relle de  peu  de  valeur. 

V émail  est  un  cristal  rendu  opaque  par  certains  oxydes  métal- 
liques et  spécialement  par  l'oxyde  d'étain.  Quelquefois  on  obtient 
le  même  résultat  à  laide  du  phosphate  de  chaux  (os  calcinés). 

Si  l'on  introduit  des  oxydes  colorants  dans  la  composition  de 
l'émail  blanc,  on  obtient  les  émaux  colorés. 
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Jadis,  la  France  tirait  de  Venise  la  plus  grande  partie  de  l'émail 
qu'elle  consommait  :  aujourd'hui ,  elle  s'est  affranchie  de  ce  tri- 
but ;  M.  Lambert  en  fabrique,  près  de  Paris,  qui  ne  laisse  rien  à 
désirer. 

En  terminant  cette  revue,  je  vous  ferai  observer  qu'il  est  pos- 
sible d'obtenir  du  verre  avec  des  substances  autres  que  celles  qui 
sont  employées  communément.  La  barite,  par  exemple,  peut  rem- 
placer la  chaux,  et  comme  elle  donne  au  produit  une  forte  den- 
sité, le  verre  ainsi  fabriqué  se  rapproche  du  cristal.  D'après  les 
observations  de  MM.  Pelouze  et  Baudrimont,  un  verre  à  base  de 
barite  se  place,  sous  le  rapport  de  l'éclat ,  entre  le  cristal  et  le 
verre  de  Bohême.  On  a  déjà  reconnu  que  le  verre  fabriqué  avec 
du  sulfate  de  barite  (  spath  pesant)  est  plus  dense,  plus  homogène, 
plus  fusible  que  le  verre  ordinaire  et  qu'il  se  travaille  mieux. 

Dans  ces  derniers  temps,  on  a  fabriqué  une  espèce  de  cristal 
dans  lequel  le  zinc  remplace  le  plomb.  Ce  procédé  est  trop  récent 
pour  qu'on  puisse  le  juger  ;  mais  il  est  certain  que,  sous  le  rap- 
port de  l'apparence,  ses  produits  ne  sont  pas  au-dessous  du  cristal 
ordinaire.  L'oxyde  de  zinc  étant  peu  coûteux  et  son  équivalent  étant 
beaucoup  moins  fort  que  celui  de  l'oxyde  de  plomb,  on  peut  espérer 
que,  dans  plusieurs  cas,  il  remplacera  ce  dernier  avec  avantage. 

On  a  aussi  proposé  l'emploi  des  laves  volcaniques  et  du  feld- 
spath ;  mais  ces  matières,  étant  très-aluminifères,  ne  pourraient 
servir  que  pour  faire  des  verres  à  bouteilles. 

Après  avoir  jeté  un  coup  (l'œil  sur  les  différentes  espèces  de 
verre,  disons  un  mot  de  leur  fabrication. 

Il  y  a  trois  phases  parfaitement  distinctes  dans  la  fabrication 
du  verre  : 

4 re  La  formation  du  verre  ; 

2*  Le  façonnage  ; 

3e  Le  recuit  des  objets  formés. 

Je  ne  veux  pas  détailler  la  construction  des  fours  et  la  marche 
que  l'on  suit ,  dans  les  différents  cas,  pour  fondre  les  matières 
qui  doivent  former  le  verre  ;  qu'il  me  suffise  de  dire  que  chaque 
four  se  compose  de  plusieurs  compartiments,  dans  l'un  desquels 
a  lieu  la  fonte,  la  température  y  étant  plus  élevée,  tandis  que  dans 
les  autres  où  la  chaleur  est  moindre,  on  dispose  les  matières,  par 
une  fritte  préalable,  à  subir  la  fonte  définitive. 

Les  creusets,  ou  pots,  étant  déjà  portés  au  rouge  blanc,  se  cas- 
seraient si  l'on  y  introduisait  des  corps  froids  :  il  en  est  autrement 
si  ces  corps  sont  eux-mêmes  chauffés  au  rouge.  Les  matières  frit- 
tées  fondent  donc  définitivement  dans  les  creusets  sans  les  refroi- 
dir tout  d'abord;  elles  restent  à  l'état  liquide  pendant  longtemps,  soit 
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pour  acquérir  plus  d'homogénéité,  soit  pour  subir  une  épuration.  En 
effet ,  tout  ce  qui  ne  peut  pas  s'assimiler  vient  à  la  surface  du  bain 
et  se  laisse  facilement  enlever.  Ces  impuretés,  ou  écumes,  sont 
appelées  le  fiel  du  verre. 

On  a  beaucoup  perfectionné,  dans  ces  derniers  temps ,  l'affinage 
du  verre.  Au  lieu  de  fondre ,  dans  un  creuset  ordinaire ,  les  ma- 
tières vitriscibles ,  oh  les  fond  dans  un  creuset  divisé  en  deux 
capacités  par  une  cloison,  percée  dans  la  partie  inférieure.  On 
fait  la  fonte  dans  Tune  des  capacités  :  à  mesure  que  la  matière 
devient  liquide ,  elle  passe  dans  la  seconde  pour  y  établir  le  ni- 
veau ;  mais  la  portion  qui  passe  est  celle  du  dessous ,  et  par 
conséquent  la  plus  pure ,  puisque  les  écumes  tendent  à  monter 
sans  cesse  à  la  surface  ;  en  sorte  que ,  l'affinage  avançant  d'un 
côté ,  la  portion  affinée  est  travaillée  de  l'autre.  Par  cet  artifice 
ingénieux  ,  on  gagne  le  temps  de  l'affinage  ordinaire ,  c'est-à-dire 
50  p.  0/o  du  temps  total ,  50  p.  0/o  au  moins  du  combustible , 
autant  de  l'usé  des  fours,  etc.,  etc. 

Quels  sont  les  phénomènes  chimiques  qui  se  passent  pendant 
la  fonte?  Si  les  matières  qui  doivent  fondre  ensemble ,  sont  de  la 
silice  et  des  carbonates  alcalins  et  terreux ,  la  première  se  combine 
avec  les  bases  des  seconds,  et  chasse  l'acide  carbonique. 

S'il  se  trouve  du  minium  avec  ces  mêmes  matières,  il  passe  à 
l'état  de  protoxyde  (  litharge  ) ,  il  se  forme  du  silicate  de  plomb 
tandis  que  l'acide  carbonique  et  l'oxygène  se  dégagent. 

Lorsque ,  parmi  les  matières  premières  ,  il  y  a  du  sulfate  de 
soude  ,  ce  sel  est  décomposé  par  l'action  de  la  silice,  et  comme 
dans  ce  cas ,  on  ajoute  un  peu  de  charbon  au  mélange  pour  en 
rendre  plus  facile  la  décomposition,  il  se  forme  des  silicates,  et 
parmi  les  gaz  qui  deviennent  libres  il  y  a  une  certaine  quantité 
de  gaz  acide  sulfureux  et  d'oxyde  de  carbone. 

Cependant  les  alcalis  réagissent  sur  la  matière  des  creusets ,  et 
introduisent  de  l'alumine  dans  le  verre.  Au  surplus,  les  matières 
premières  ne  sont  jamais  très-pures  :  elles  renferment  des  chlo- 
rures, des  sulfates,  et  du  protoxyde  de  fer  qui  communique  au 
verre  une  coloration  verdàtre. 

Les  chlorures  et  les  sulfates  se  séparent  sous  forme  d'écume  : 
le  protoxyde  de  fer  est  suroxydé  par  le  peroxyde  de  manganèse  , 
que  l'on  ajoute  à  cet  effet  au  mélange.  Le  fer  suroxydé  ne  donne 
au  verre  qu'une  faible  teinte  jaunâtre ,  et  le  manganèse  ramené  à 
l'état  de  protoxyde  n'a  point  de  faculté  colorante.  Aussi  en  langage 
d'atelierrle  manganèse  est-il  appelé  sacon  des  verriers. 

En  résumé,  les  gaz  qui  sortent  des  creusets  sont,  pour  le 
verre,  l'acide  carbonique  mêlé  quelquefois  à  de  l'acide  sulfureux 
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et  à  de  l'oxyde  de  carbone  ;  pour  le  cristal ,  c'est  un  mélange  d'a- 
cide carbonique  et  d'oxygène.  Les  chlorures  et  les  sulfates  se  sépa- 
rent sous  forme  d'écume  ;  le  manganèse  se  réduit  en  partie,  et  son 
oxygène  suroxyde  le  fer.  Le  résultat  définitif,  c'est  la  formation 
de  silicates  alcalino-métalliques ,  ou  alcalino-terreux. 

Le  travail  du  verre  s'exécute  par  deux  procédés ,  souvent  simul- 
tanés :  l'un  est  le  soufflage,  que  l'on  applique  principalement  au 
verre  proprement  dit  :  l'autre  le  moulage ,  qui  est  réservé  au 
cristal.  Il  ne  m'appartient  pas  de  vous  les  décrire  ;  je  vous  dirai 
seulement  que ,  si  l'on  parvient  à  donner  au  verre  des  formes  si 
précises ,  cela  est  dû  à  la  propriété  qu'il  possède  de  conserver 
pendant  longtemps  l'état  pâteux. 

La  troisième  phase  de  la  fabrication  du  verre ,  c'est-à-dire  le 
recuit ,  consiste  en  une  véritable  détrempe.  Le  verre  ne  peut  être 
travaillé  qu'à  l'état  incandescent  et  dans  l'air:  comme  la  différence 
entre  sa  température  et  celle  du  milieu  où  il  se  refroidit,  est  con- 
sidérable, il  en  résulte  qu'il  subit  une  espèce  de  trempe.  Il  ne  peut 
pas  alors  supporter  la  plus  faible  variation  de  température;  il 
éclate  même  sans  cause  apparente.  Pour  éviter  ces  inconvénients, 
il  faut  le  recuire ,  ou  si  l'on  veut,  le  détremper. 

A  cet  effet,  les  pièces  en  verre  qui  viennent  d'être  confection- 
nées, sont  placées  dans  des  fours  spéciaux  chauffés  au  rouge  som- 
bre, et  dont  le  refroidissement  est  très-lent.  Quelquefois,  le  recuit 
a  lieu  dans  de  longues  galeries  où  se  trouvent  des  caisses  en  tôle 
renfermant  les  objets  en  verre.  Ces  caisses  sont  liées  les  unes  aux 
autres  par  des  crochets,  et  rendues  mobiles  par  des  galets  roulant 
sur  un  chemin  de  fer.  La  galerie  étant  chauffée  vers  une  de  ses 
extrémités ,  la  chaleur  diminue  graduellement  à  mesure  que  l'on 
s'approche  de  l'extrémité  opposée.  Or  les  caisses  marchant  avec 
une  grande  lenteur  de  l'extrémité  chaude  vers  la  froide ,  leur  tem- 
pérature doit  décroître,  et  n'atteindre  le  degré  normal  que  peu  à 
peu ,  et  sans  transition  brusque. 

Cette  disposition  est  la  meilleure ,  surtout  lorsque  le  chauffage 
a  lieu  au  moyen  de  la  flamme  perdue  des  fours  à  fusion.  Effective- 
ment ,  une  partie  du  four  étant  toujours  chauffée,  le  service  y  est 
continu.  D'un  côté  on  retire  le  verre  recuit,  de  l'autre  côté  on  en- 
fourne le  verre  à  recuire. 

Le  recuit  du  verre,  dans  les  fabriques,  est  eu  général  insuffisant. 
On  pratique,  dans  les  laboratoires ,  un  second  recuit  qui  consiste 
à  placer,  dans  une  bassine ,  les  vases  de  verre ,  en  ayant  soin  de 
les  séparer  par  un  peu  de  paille.  On  chauffe  cette  bassine  après 
l'avoir  remplie  d'eau  ,  on  porte  le  liquide  à  l'ébullition ,  puis  on 
laisse  refroidir.  Les  objets  en  verre  qui  ont  été  soumis  à  ce 
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second  recuit ,  résistent  davantage  aux  changements  brusques  de 
température. 

J'arrive  à  la  décoration  du  verre. 

Ce  sujet  implique  la  décoration  de  la  poterie.  Celle-ci  n'étant 
décorée  qu'après  avoir  été  vernie,  et  le  vernis  n'étant  qu'une 
espèce  de  verre  ou  de  cristal ,  il  est  évident  que  les  deux  procédés 
de  décoration  doivent  avoir  quelque  chose  de  commun. 

Il  y  a  deux  procédés  dont  on  se  sert  pour  colorer  les  matières 
vitreuses  ;  on  applique  les  couleurs  à  la  surface  du  verre,  comme 
on  les  appliquerait  sur  une  toile ,  ou  bien  elles  font  partie  de  la 
masse  même  du  verre.  Dans  le  premier  cas,  les  verres  sont 
peints ,  dans  le  second ,  ils  sont  teints. 

Si  l'on  fond  du  verre  blanc  avec  un  oxyde  métallique  colorant , 
on  obtient  une  masse  vitreuse  uniformément  colorée  *. 

Si  Ton  plonge  dans  cette  masse  un  tube  en  fer,  ayant  à  son  ex- 
trémité du  verre  incolore ,  et  qu'on  y  souffle ,  on  aura  un  objet 
dont  la  surface  extérieure  seule  est  teinte.  C'est  ainsi  que  l'on  fait 
les  verres  doublés.  Une  pareille  décoration  n'a  rien  d'artistique  ; 
c'est  une  véritable  teinture. 

Mais  lorsqu'on  dépose  sur  du  verre ,  à  l'aide  du  pinceau ,  plu- 
sieurs oxydes  colorants  vitrifiables ,  en  ayant  soin  de  les  harmo- 
niser, on  fait  alors  de  la  véritable  peinture. 

Il  en  est  de  même  pour  la  poterie.  Supposez  un  vase  en  por- 
celaine dont  le  fond  serait  bleu  ou  noir,  ou  gris,  ou  vert,  ou  rose, 
ou  brun,  ou  jaune  *,  et  qui  porterait  des  fleurs  ou  des  figures ,  ce 
vase  serait  teint  et  peint  à  la  fois  :  sa  couverte  aurait  été  colorée, 
ou  avant  d'être  appliquée,  ou  bien  pendant  la  cuisson  ;  les  autres 
dessins  auraient  été  faits  sur  la  couverte  déjà  teinte  et  cuite ,  puis 
ils  auraient  été  cuits  à  leur  tour. 

Remarquez  jusqu'à  quel  point  l'analogie  se  soutient:  pour  teindre 
le  verre ,  il  faut  une  température  élevée ,  puisqu'il  est  nécessaire 
qu'il  fonde  ;  pour  fixer  les  couleurs  à  sa  surface,  il  faut  une  tem- 

i .  L'oxyde  de  chrome  (Gr*  0>)  ou  de  enivre  (Cn  0)  donnent  le  vert. 

L'oxyde  de  cobalt  (CoO)  donne  le  bleu 

Le  sesquioiyde  de  manganèse  (Mn3  0*)  produit  le  violet. 

Le  protoxyde  de  enivre  (Cu*  0)  ou  le  ponrpre  de  Gassius  (composé  d'or,  d'étain  et 
d'oxygène)  donnent  le  rouge. 

Le  sesquioxyde  de  fer  (Fe*  0*),  l'oxyde  d'antimoine  (Sb2  O3)  et  l'oxyde  d'argent 
(Ag  0)  servent  pour  le  jaune. 

2.  Les  couleurs  que  Ton  appelle  de  grand  feu,  qui  servent  à  teindre  la  couverte , 
et  qui  cuisent  à  la  même  température  qu'elle ,  sont  en  nombre  très-restreint.  Les 
bleu»  sont  formés  par  de  l'oxyde  de  cobalt ,  les  noirs  par  de  l'oxyde  d*urane  ou 
d'iridium ,  ou  de  manganèse  ;  les  gri»  par  le  chlorure  de  platine  ;  les  vert»  par  de 
l'oxyde  de  chrome  ;  les  ro»é»  par  de  l'or  ;  les  brun»  par  l'oxyde  de  fer  ;  les  jaune» 
par  l'oxyde  de  titane . 
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pérature  moins  forte ,  car  il  suffit  qu'elles  glacent  et  adhèrent. 
Aussi ,  dans  un  cas ,  se  sert-on  de  fours  à  fusion ,  et  dans  l'autre 
se  sert-on  de  moufles  *.  Or,  les  couleurs  de  fond ,  sur  porcelaine' 
sont  fixées  au  grand  feu,  et  les  peintures  le  sont  au/ew  de  moufle. 

L'ornementation  des  poteries  est  plus  variée  et  offre  plus  de  res^ 
sources  que  celle  des  verres.  Ainsi,  par  exemple,  on  peut  super- 
poser à  une  pâte  céramique ,  ayant  déjà  une  nuance  particulière 
une  autre  pâte  à  nuance  différente,  puis  mettre  le  tout  en  couverte 
On  a  alors  ce  que  l'on  appelle  des  engobes;  c'est-à-dire  des  effets 
de  couleurs,  sans  qu'il  y  ait  ni  teinture  ni  peinture.  On  ne  pour- 
rait pas  en  faire  autant  avec  du  verre. 

Sur  les  poteries  aussi  bien  que  sur  les  verres ,  on  appliqué  des 
métaux,  tels  que  le  platine,  l'or  et  l'argent  :  mais  pour  les  verres 
il  faut  que  l'épaisseur  de  la  couche  métallique  ne  soit  pas  excessi- 
vement faible.  Aussi  ce  que  l'on  appelle  les  lustres  ne  sont  appli- 
cables qu'aux  poteries. 

Les  lustres  diffèrent  des  ornements  métalliques  proprement 
dits,  non- seulement  parce  que  leur  épaisseur  est  infiniment 
moindre ,  mais  parce  qu'ils  n'ont  pas  besoin  de  brunissage. 

Us  poteries  lustrées  sortent  des  moufles  avec  l'éclat  qu'on  leur 
connaît ,  tandis  que  les  parties  des  verres  ou  des  poteries  qui  sont 
recouvertes  de  métaux ,  sortent  ternes ,  et  doivent  être  brunies. 

Les  métaux  s'appliquent  à  leur  état  naturel  ;  ils  ne  sont  que 
très-divisés;  une  huile  volatile,  mêlée  quelquefois  d'un  fondant 
leur  sert  de  véhicule.  * 

Les  métaux  qui  servent  à  produire  les  lustres  sont  toujours  à 
1  état  de  combinaison  chimique.  Le  lustre  d'or  est  fait  avec  de 
l'oxyde  d'or  ammoniacal  :  celui  de  platine,  avec  du  chlorure  de 
ce  métal.  Le  lustre  que  l'on  appelle  bourgos ,  est  fait  avec  du  sul- 
fure d'or  :  le  lustre  à  reflets  cantharides ,  avec  du  chlorure  d'ar- 
gent, etc. 

En  résumé ,  pour  décorer  le  verre ,  on  le  teint  ou  on  le  peint 
avec  des  oxydes  métalliques  ou  avec  des  métaux.  Il  en  est  de  même 
des  poteries;  elles  peuvent,  de  plus,  être  lustrées  et  décorées 
par  engobage.  Les  matières  colorantes  sont  en  général  associées 
aux  fondants ,  qui  sont  à  la  peinture  vitrifiable  ce  que  l'huile  grasse 

i .  La  moufle  est  une  chambre  en  terre,  emprisonnée  dans  un  fourneau  à  réverbère 
On  met  dans  cette  chambre  les  différents  objets,  pour  cuire  les  couleurs  doTte 
sont  décores.  Dans  ces  appareils,  la  température  ne  peut  jamais  être  assez  élevée 
pour  exercer  une  influence  quelconque  sur  la  pâle  de  la  poterie,  on  sur  sa  couverte 

Dans  les  moufles  où  l'on  cuit  les  peintures  sur  verre ,  la  température  est  assez 
modérée  pour  ne  pas  ramollir  le  verre  lui-même.  Du  reste ,  au  moyeu  de  ovromè! 

Toi™  r?"*  CÔlî>réeS  '  °n  SUit  U  marChe  da  feu  aussi  bipn  *'<>»  le  fait  dans 
la  cuisson  de  la  porcelaine. 
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est  à  la  peinture  ordinaire.  Les  fondants  sont  généralement  com- 
posés de  silicates  ou  de  borosilicates  de  plomb ,  dans  lesquels  on 
introduit  quelquefois  des  alcalis.  Les  proportions  de  leurs  éléments 
varient  suivant  les  circonstances  :  ceux  qui  sont  destinés  à  la  po- 
terie dont  la  glaçure  cuit  à  une  haute  température,  seront  moins 
fusibles  que  ceux  qui  seront  appliqués  sur  une  glaçure  facilement 
fusible.  Les  fondants ,  pour  les  pâtes  céramiques ,  seront  toujours 
plus  durs  que  ceux  que  Ton  réserve  à  la  peinture  sur  verre  ;  dans 
tous  les  cas ,  ils  devront  fondre  plus  facilement  que  la  glaçure  sur 
laquelle  on  les  appliquera.  En  fondant ,  ils  ne  devront  pas  réagir 
sur  la  matière  colorante,  jusqu'à  en  altérer  la  nuance  :  néanmoins, 
ils  adhéreront  fortement,  seront  bien  glacés,  et  résisteront  à  l'ac- 
tion de  l'air  et  de  l'eau. 

On  n'a  pas  encore  assez  étudié  l'action  des  matières  vitreuses 
sur  les  différents  principes  colorants ,  de  sorte  que  l'on  n'a  pas  de 
données  précises  sur  l'influence  que  tel  ou  tel  fondant ,  ou  telle 
ou  telle  glaçure ,  peuvent  exercer  sur  le  développement  des  cou- 
leurs. On  a  observé,  par  exemple,  que  l'oxyde  de  plomb ,  indis- 
pensable dans  la  préparation  de  certaines  couleurs,  est  au  contraire 
nuisible  au  développement  de  certaines  autres.  On  a  fait  la  même 
observation  pour  les  alcalis. 

Quant  aux  glaçures,  on  a  remarqué  que  celles  qui  sont  alca- 
lines jaunissent  le  vert  provenant  du  chrome,  parce  qu'il  se  forme 
des  chromâtes  qui  sont  jaunes  :  on  sait ,  depuis  longtemps ,  que 
le  chlorure  d'argent,  appliqué  sur  un  verre  alumineux,  donne  une 
leinte  jaune  plus  foncée  que  celle  qu'il  développe  sur  un  verre 
contenant  très-peu  d'alumine.  Cependant,  l'influence  des  glaçures 
doit  se  réduire  à  peu  de  chose ,  toutes  les  fois  que  la  tempéra- 
ture, à  laquelle  on  cuit  les  couleurs,  n'est  pas  assez  élevée  pour 
ramollir  tant  soit  peu  la  glaçure  elle-même. 

Dans  la  prochaine  leçon ,  nous  commencerons  l'étude  des  mé- 
taux proprement  dits. 
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XVI»  LEÇON. 

MANGANÈSE.    —  FER. 

Sommaire.  —  Bioxyde de  manganèse.  —  Essai  du  manganèse  do  commerce.  —  Acide 
manganique  et  permanganiqne.  —  Réactions  caractéristiques  des  sels  à  base  de 
protoiyde  de  manganèse.  —  Gé  que  l'on  entend  par  minerai  de  fer,  —  Nature 
des  minerais  exploitables.  —  Essais  préliminaires  à  leur  traitement.  —  Méthode 
catalane.  —  Méthode  des  hauts-fourneaux.  —  Fonte  grise  et  fonte  blanche.  — 
Affinage  de  la  fonte.  —  Affinage  au  petit  foyer.  —  Affinage  par  la  méthode  an- 
glaise. —  Propriétés  et  caractères  du  fer  affiné.  —  Fer  mou ,  dur,  rouverain.  — 
Transformation  du  fer  en  acier.  —  Ce  que  Ton  entend  par  acier  naturel.  —  Acier 
de  cémentation,  fondu,  damassé.  — Fer  chimiquement  pur  et  ses  oxydes.  —  Réac- 
tions caractéristiques  des  sels  à  base  d'oxyde  de  fer.  —  Pyrite  martiale  et  magné- 
tique. —  Cyanures  doubles  dont  le  fer  fait  partie.  —  Prussiate  jaune  et  prussiate 
rouge  de  potasse.  —  Différentes  manières  d'interpréter  la  constitution  de  ces 
combinaisons.  —  Bleu  de  Prusse.  —  Sulfate  de  fer. 

Messieurs, 

Avant  de  vous  parler  des  métaux  les  plus  utiles  ,  je  dois  vous 
rappeler  le  caractère  et  la  nature  de  cet  enseignement. 

Nous  ne  nous  sommes  occupés  jusqu'à  présent  que  des  corps  les 
plus  importants  par  le  rang  qu'ils  tiennent  dans  la  science  ou  par 
leur  utilité  technique  :  c'est  pourquoi  nous  avons  négligé  une  mul- 
titude de  composés  métalloïdiques,  et  nous  nous  sommes  con- 
tentés de  mentionner  quelques  métaux  des  deux  premières  sec- 
tions, à  l'exception  toutefois  du  potassium  et  du  sodium.  Quant 
aux  composés  dont  ils  font  partie,  nous  n'avons  étudié  que  les 
plus  connus. 

C'est  avec  intention  que  j'ai  adopté  une  pareille  méthode,  car 
ces  leçons,  étant  par  leur  nature  très-élémentaires,  doivent  poser 
les  principes  généraux  et  ne  traiter  particulièrement  que  des  sub- 
stances les  plus  répandues  ou  les  plus  employées. 

Guidés  par  ces  principes,  la  voie  qui  nous  reste  à  parcourir  est 
toute  tracée.  Sur  les  vingt-neuf  métaux  compris  dans  les  quatre 
dernières  sections,  neuf  seulement  sont  très-populaires.  Qui  ne  con- 
naît pas  le  fer,  le  zinc,  rétain,  le  cuivre,  le  plomb,  le  mercure,  l'ar- 
gent, l'or,  le  platine?  Quelques  autres  métaux,  bien  que  moins  con- 
nus, doivent  cependant  être  considérés  comme  assez  importants  à 
cause  de  leur  emploi  direct  dans  la  confection  des  alliages  utiles  : 
tels  sont  le  nickel,  l'antimoine  et  le  bismuth.  Enfin,  il  y  en  a  qui  ne 
se  recommandent  que  par  quelques-unes  de  leurs  combinaisons  : 
tels  sont  le  cobalt,  le  chrome,  le  cadmium  et  l'uranium.  Je  pourrais 
ajouter  le  manganèse,  bien  qu'il  fasse  partie  de  la  seconde  section. 
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Voilà  donc  seize  métaux  dignes,  à  des  degrés  différents,  d'ar- 
rêter notre  attention. 

Nous  ferons  une  étude  complète  des  neuf  premiers;  nous 
irons  les  chercher  dans  leurs  gisements,  où,  en  général ,  nous  les 
trouverons  à  l'état  de  combinaison;  nous  verrons  comment  on 
les  isole  ;  ensuite,  nous  étudierons  leurs  applications  et  les  prin- 
cipaux composés  dont  ils  font  partie. 

Quant  aux  autres  métaux,  nous  nous  bornerons  à  déterminer 
leurs  caractères  et  à  connaître  leurs  usages  les  plus  importants. 

Enfin ,  nous  examinerons  chaque  métal ,  suivant  la  place  qu'il 
occupe  dans  la  classification  que  nous  avons  adoptée. 

Commençons  par  le  manganèse. 

Le  manganèse  métallique  sert  comme  de  transition  entre  les 
métaux  proprement  dits  et  ceux  qui ,  jadis,  étaient  considérés 
comme  des  terres  simples.  En  effet ,  s'il  se  rapproche  du  potas- 
sium par  sa  grande  affinité  pour  l'oxygène,  il  se  rapproche  égale- 
ment du  fer  par  la  nombreuse  série  de  ses  oxydes. 

Remarquez  bien  que,  parmi  tous  les  métaux  des  deux  premières 
sections,  le  manganèse  est  le  seul  qui  donne  plus  de  deux  oxydes, 
tandis  que,  parmi  ceux  des  quatre  dernières  sections,  il  y  en  a 
très-peu  qui  en  donnent  moins  de  trois. 

De  toutes  les  combinaisons  oxygénées  manganiques  dont  vous 
voyez  la  liste  ci-dessous,  deux  seulement  nous  intéressent.  Le 
bioxyde,  parce  qu'on  l'emploie  dans  les  arts  ;  l'acide  perman- 
ganique,  parce  que,  combiné  à  la  potasse,  il  constitue  un  réac- 
tif précieux. 

Le  prot  oxyde  de  manganèse  mérite  toutefois  une  mention  par- 
ticulière, par  suite  de  ses  analogies  avec  le  protoxyde  de  fer.  Plu- 
sieurs sels,  ayant  pour  base  ces  deux  oxydes,  sont  isomorphes 
entre  eux.  C'est  probablement  par  suite  de  cette  circonstance  que 
le  manganèse  est  un  des  métaux  les  plus  répandus  dans  la  na- 
ture. Isomorphe  avec  le  fer  dans  plusieurs  composés,  il  est  tout 
simple  qu'il  le  suive  partout,  et  qu'il  partage  jusqu'à  un  certain 
point  sa  grande  diffusion. 

OXYDES  DU  MANGANÈSE. 

1  Protoxyde  de  manganèse..  Mn  0  =  (base  des  sels  manganiques  ordinaires.  ) 

2  Sesquioxyde id Mn'O3 

3  Oxyde  rouge id Mn3  0*  =  (oiyde  intermédiaire.  ) 

4  Bioiyde id Mn  O2  =  (manganèse  du  commerce.  ) 

.  5  Acide  manganique Mn  O3 

6  Acide  permangamqoe Mn3  O7 

Le  bioxyde  de  manganèse  naturel  est  d'un  gris  d'acier  ;  il  cris- 
tallise en  prismes  allongés  doués  d'un  éclat  métalloïdique.  On  au- 
i.  30 
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rait  de  la  peine  à  le  distinguer  de  l'oxyde  intermédiaire  naturel 
(hausmannite)  et  du  sesquioxyde  hydraté  {manganité) ,  si  Ton 
ignorait  qu'en  frottant  ces  trois  minéraux  sur  un  papier  blanc,  le 
premier  laisse  un  trait  gris,  le  second  un  trait  rouge  sombre,  le 
troisième  un  trait  noir. 

Le  bioxyde  de  manganèse  peut  se  combiner  avec  l'eau,  mais  seu- 
lement lorsqu'il  provient  d'une  décomposition  par  voie  numide. 

Vous  savez  déjà  que  cet  oxyde,  chauffé  à  une  température  éle- 
vée, perd  le  tiers  de  son  oxygène  (  leçon  n  )  et  se  transforme  en 
oxyde  intermédiaire.  Je  vous  ferai  observer  qu'il  y  a  deux  faits, 
dans  l'histoire  chimique  du  manganèse,  qui  se  reproduisent  sou- 
vent et  qui ,  par  cela  même,  méritent  d'être  connus  :  c'est  que 
tous  les  oxydes  de  ce  métal ,  exposés  à  une  forte  chaleur,  passent 
à  l'état  d'oxyde  intermédiaire,  et  que,  soumis,  selon  leur  nature,  à 
des  actions  tantôt  réductives,  tantôt  oxydantes,  ils  passent  à  l'é- 
tat de  bioxyde.  En  effet ,  voici  une  dissolution  d'un  sel  manga- 
nique  à  base  de  protoxyde  :  si  j'y  verse  un  excès  d'hypochlorite 
de  potasse  (  eau  de  Javelle  ) ,  corps  oxydant  par  excellence,  il  se 
formera  un  dépôt  noir  de  bioxyde  de  manganèse.  Bientôt  nous 
verrons  que  les  acides  manganique  et  permanganique,  soumis  à 
une  action  réductive,  donnent  lieu  au  même  résultat  :  en  sorte 
que  le  bioxyde  et  l'oxyde  intermédiaire  sont  le  centre  vers  lequel 
convergent  tous  les  autres  termes  de  la  série,  lorsqu'ils  subissent 
des  modifications. 

Appartenant  à  la  classe  des  oxydes  singuliers  (leçon  ix)  ,  le 
bioxyde  de  manganèse  n'est  ni  base,  ni  acide,  mais  il  devient 
l'un  ou  l'autre,  suivant  qu'il  perd  ou  qu'il  absorbe  de  l'oxygène. 
Lorsqu'on  le  chauffe  avec  de  l'acide  sulfurique,  il  y  a  dégagement 
d'oxygène  et  formation  de  sulfate  de  protoxyde  de  manganèse. 

MnOM-  SOs  «  MnO,  SO»  +  0 

Sulfate  de  man- 
ganèse. 

Si  l'on  en  chauffe,  dans  un  creuset  d'argent ,  avec  de  la  potasse, 
on  obtient  une  masse  verte  formée,  en  grande  partie,  de  manga- 
nate  de  potasse. 

MnO»  +  KO  +  0  =  KO,  MnO* 

Manganate  dn 
potasse. 

Le  bioxyde  de  manganèse  devient  donc  un  acide  en  absorbant 
de  l'oxygène,  sous  l'influence  d'une  base;  il  devient  une  base  en 
perdant  de  l'oxygène,  sous  l'influence  d'un  acide. 

L'action  des  hydracides  sur  le  bioxyde  de  manganèse  produit 
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des  effets  particuliers  qui  se  rattachent  en  partie  au  principe  gé- 
néral suivant  :  «  Les  oxydes  singuliers,  traités  par  un  acide 
énergique,  dégagent  de  C  oxygène  ;  traités  par  un  hydr acide, 
Us  en  dégagent  le  radical.  » 
La  préparation  du  chlore  est  fondée  sur  ce  principe  : 

Mn  0»,  +  2  HC1  «  2H0  +  Mn  Cl  +  Cl. 

Remarquons  cependant  que,  dans  l'un  et  l'autre  cas,  le  bioxyde 
est  toujours  réduit  :  c'est  pourquoi ,  vu  sa  tendance  à  abandonner 
de  l'oxygène,  on  le  considère  avec  raison  comme  un  corps  oxydant. 
Voici  un  exemple  qui  prouve  cette  propriété.  Je  verse  sur  du 
bioxyde  de  manganèse  en  poudre  une  dissolution  bouillante  d'acide 
oxalique  :  il  se  dégage  à  l'instant  même  une  grande  quantité  de 
gaz  acide  carbonique,  et  il  se  forme  en  môme  temps  de  l'oxalate 
de  manganèse. 

2C*  Os  +  Mn  0»  =  2  C0«  +  Mn  0,  C»  0* 

Acide  oxa-  Ozalate  de 

lique.  manganèse. 

La  moitié  de  l'oxygène  de  l'oxyde  a  brûlé  la  moitié  de  l'acide  oxa- 
lique, et  il  s'est  formé  de  l'acide  carbonique  :  l'oxyde  réduit  et 
l'acide  restant  se  sont  combinés  et  ont  formé  un  sel. 

Le  bioxyde  de  manganèse  est  très-employé  dans  les  arts;  il 
sert  à  préparer  le  chlore  et  à  donner  la  couleur  hématiste  aux 
verres  et  aux  émaux.  Les  vitriers  l'emploient  pour  décolorer  le 
verre  rendu  verdàtre  par  le  protoxyde  de  fer  (  leçon  xv  ) .  Comme 
il  est  l'objet  d'une  grande  consommation,  il  importe  d'en  apprécier 
le  degré  de  pureté. 

Ce  produit  naturel  est  souvent  mêlé  avec  de  la  barite,  de  la 
chaux  et  du  protoxyde  de  fer. 

Voyez  au  tableau  suivant  combien  est  variable  la  composition 
du  manganèse  du  commerce. 

TABLEAU  DBS  DIFFÉRENTES  TENEURS  EN  OXYDE  QUE  PRÉSENTE 

LE  MANGANÈSE  DU  COMMERCE. 

Quantité  de  bioxyde 

Provenance.  contenue  dan.  100  partie.. 

Crettûich 93 

Pesillo 00 

Timor 84 

Laveline 81 

n  .     (terreux... 76 

Romanecbe  (^^ 75 

Calveron , 72 

Périgueux 71 

Saint-Marcel 65 


532  CHIMIE    ÉLÉMENTAIRE. 

Gay-Lussac  a  imaginé  un  procédé  d'essai  qui  est  fondé  sur  l'ap- 
préciation de  la  quantité  de  chlore  qu'un  manganèse  donné  peut 
fournir.  .3*r,980  de  bioxyde  pur,  traités  par  l'acide  chlorbydrique, 
doivent  mettre  en  liberté  h  litre  de  chlore  sec,  mesuré  à  la  tem- 
pérature de  0°  et  sous  la  pression  de  0m,760mm.  Un  manganèse 
du  commerce,  qui ,  pour  un  poids  égal ,  ne  dégagera,  par  exemple, 
que  0*,75  de  chlore,  contiendra  25  0/0  de  matières  inertes,  et  son 
degré  de  pureté  sera  représenté  par  75  au  lieu  de  400. 

Voici  comment  on  procède  :  dans  un  matras  de  5  à  6  centime- 
très  de  diamètre,  on  introduit  3«r,98  de  manganèse  à  essayer,  ré- 
duit en  poudre  très-fine  ;  on  y  verse  ensuite  25  à  30e6  d'acide 
chlorbydrique  ;  on  bouche  immédiatement  le  matras  avec  un  bou- 
chon portant  dans  son  axe  un  tube  recourbé  à  angle  droit,  dont  la 
branche  libre  doit  avoir  au  moins  une  longueur  de  0m,60  ;  on 
place  le  matras  sur  un  petit  fourneau,  et  on  l'incline  suffisamment 
pour  que  la  longue  branche  entre  dans  un  ballon  à  long  col  de  la 
capacité  d'un  demi-litre.  Vous  voyez  dans  cette  figure  (68)  la  dis- 
position de  l'appareil. 

Le  ballon  B  doit  être  rempli ,  jusqu'à  la  naissance  du  col , 


Fig.  68. 

d'une  dissolution  faible  de  potasse  caustique.  On  chauffe  graduel- 
lement le  matras  M  ;  à  mesure  que  le  chlore  se  dégage,  il  est  ab- 
sorbé par  la  dissolution  alcaline.  Lorsqu'on  s'aperçoit  qu'il  n'y  a 
plus  de  dégagement ,  on  fait  entrer  en  ébullition  le  liquide  du 
matras  M  pour  que  la  vapeur  aqueuse  expulse  tout  le  chlore  et  le 
fasse  passer  dans  le  ballon  B.  On  enlève  ce  dernier  pendant  l'ébul- 
lition,  et  on  en  verse  le  contenu  dans  une  quantité  d'eau  suffisante 
pour  former  exactement  le  volume  d'un  litre  ;  on  procède  ensuite  à 
un  essai  chlorométrique  (leçon  xiv). 

Il  y  a  beaucoup  d'autres  moyens  d'essai  que  vous  trouverez 
décrits  dans  les  traités  de  chimie  :  celui  dont  je  viens  de  vous 
parler  est  le  plus  simple  et  le  plus  employé  par  les  industriels. 
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Je  vous  ai  dit  qu'en  calcinant  du  bioxyde  de  manganèse  et  de 
la  potasse,  on  produit  du  manganate  de  cette  base.  Comme  on  peut 
obtenir  ce  sel,  même  quand  la  calcination  serait  faite  en  vase 
clos ,  il  est  évident  que  l'oxygène  qui  fait  passer  le  bioxyde  à 
l'état  d'acide  ne  provient  pas  exclusivement  de  l'air.  En  effet , 
quand  on  traite  par  l'eau  le  produit  de  la  calcination,  le  manga- 
nate se  dissout  et  il  reste  de  l'oxyde  intermédiaire  de  manganèse. 
La  formation  de  cet  oxyde,  dans  ces  circonstances,  suppose  un 
dégagement  d'oxygène  :  or,  ce  gaz  peut ,  à  défaut  d'air,  déter- 
*  miner  la  formation  de  l'acide  manganique. 

Pour  isoler  le  manganate  de  potasse,  on  concentre  dans  le  vide 
de  la  machine  pneumatique  la  liqueur  verte  qui  provient  de  l'ac- 
tion de  l'eau  sur  le  résidu  de  la  calcination  :  on  obtient  ainsi  une 
masse  cristalline  qui,  placée  sur  de  la  porcelaine  dégourdie, 
abandonne  la  potasse  qu'elle  renferme  à  l'état  de  mélange,  et  il 
reste  des  aiguilles  prismatiques  vertes,  isomorphes  avec  le  sulfate 
de  potasse. 

Une  dissolution  aqueuse  de  manganate  de  potasse  devient  rouge 
si  on  la  fait  bouillir  ou  si  on  l'étend  d'une  grande  quantité  d'eau 
froide,  ou  bien  encore  si  l'on  y  verse  un  acide  ;  elle  redevient 
verte  si  l'on  y  ajoute  de  la  potasse. 

Ces  changements,  que  les  anciens  chimistes  ne  savaient  pas 
expliquer,  avaient  valu  au  manganate  de  potasse  le  nom  de  camé- 
léon minéral.  Aujourd'hui,  on  sait  qu'ils  sont  dus  à  des  trans- 
formations chimiques  très-aisées  à  comprendre. 

Le  manganate  de  potasse  (KO,  Mn  05),  sous  l'influence  de  l'eau 
chaude,  se  décompose  en  permanganate  dépotasse,  et  en  bioxyde 
de  manganèse  :  le  premier  reste  dissous  dans  l'eau,  et  lui  com- 
munique la  couleur  rouge,  le  second  se  dépose  sous  forme  d'une 
poudre  brune. 

3  KO,  Mn  0»  =  Mn  0»  +  2  KO  +  KO,  Mn«07 

Manganate  de  Permanganate  de 

potasse.  potasse. 

Quand  c'est  un  acide  qui  agit  sur  le  manganate  de  potasse,  il 
ne  se  forme  point  de  bioxyde  de  manganèse,  mais  un  sel  à  base 
de  protoxyde.  Supposons  que  l'action  provienne  de  l'acide  sulfu- 
rique,  on  aura  : 

5  KO,  MnO»  +  4S0s  =  Mn0,  SO*  +  3  KO,  SO*  +  2KO,Mn*07 

Manganate  de  Acide         Sulfate  de  man-         Sulfate  de  po-        Permanganate  de 

potasse.  sulfurique.  ganese.  tasse.  potasse. 

Un  excès  d'eau  froide  ne  donne  pas  non  plus  naissance  à  du 
i.  30. 
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bioxyde.  C'est  l'oxygène  qu'elle  tient  dissous,  qui  détermine  la 
suroxydation  du  manganate. 

Ainsi ,  l'eau  chaude  et  les  acides  dédoublent  l'acide  manga- 
nique,  mais  d'une  manière  différente.  La  première  fait  naître  du 
bioxyde  de  manganèse;  les  derniers  du  protoxyde,  tous  de  l'acide 
permanganique  :  l'eau  froide  ne  fait  que  favoriser  la  suroxy- 
dation. 

La  dissolution  de  permanganate  de  potasse  devient  verte,  avons- 
nous  dit,  lorsqu'on  y  ajoute  de  la  potasse.  Ce  changement  est  dû 
à  ce  que  sous  l'influence  d'une  base  puissante,  l'acide  perman-* 
ganique  redevient  acide  manganique ,  en  abandonnant  de  l'oxy- 
gène. 

KO,Mn80'  +  KO=:2KO,MnO*  +  0 

Permanganate  Manganate  de 

de  potasse.  potasse. 

Maintenant  que  nous  connaissons  comment  on  peut  passer  d'un 
acide  à  un  autre,  occupons-nous  spécialement  de  la  préparation 
du  permanganate  de  potasse. 

On  mêle  4  parties  de  bioxyde  de  manganèse  en  poudre  6ne, 
avec  3  7  parties  de  chlorate  de  potasse  :  on  dissout,  d'un  autre 
côté,  5  parties  de  potasse  caustique  dans  la  plus  petite  quantité 
d'eau  possible,  et  l'on  y  ajoute  le  premier  mélange  :  on  fait  sécher 
la  masse ,  puis  on  la  maintient  au  rouge  sombre  pendant  une 
heure  :  on  la  fait  bouillir  ensuite  avec  de  l'eau  dans  un  ballon 
en  verre.  La  dissolution  est  filtrée  à  travers  de  l'amiante  ou  du 
verre  pilé,  puis  elle  est  concentrée  à  une  faible  chaleur.  Par  le 
refroidissement  elle  laisse  déposer  des  cristaux  volumineux  de 
permanganate  de  potasse. 

Ce  sel  considéré  comme  un  corps  oxydant,  est  d'un  emploi  très- 
commode  par  suite  du  changement  de  couleur  qu'il  éprouve,  en 
cédant  son  oxygène  aux  substances  sur  lesquelles  il  agit.  Pour  vous 
prouver  la  facilité  avec  laquelle  il  cède  son  oxygène,  je  n'ai  qu'à 
déposer  sur  du  papier  quelques  gouttes  de  sa  dissolution  ;  chaque 
goutte  formera  une  tache  brune  due  à  du  bioxyde  de  manganèse. 
Le  permanganate  de  potasse  se  décompose  donc,  par  cela  seul 
qu'il  est  mis  en  contact  avec  un  corps  dont  les  éléments  (carbone 
et  hydrogène)  sont  facilement  combustibles.  Aussi  ne  peut-on  pas 
filtrer  sur  du  papier  les  acides  du  manganèse,  ni  leurs  dissolutions 
salines. 

N'ayant  rien  à  vous  dire  d'important  sur  les  autres  composés 
manganiques,  je  me  bornerai  à  vous  signaler  les  moyens  à  l'aide 
(lesquels  on  reconnaît  les  sels  les  plus  ordinaires  de  ce  métal. 
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Les  sels  à  base  de  protoxyde  de  manganèse  sont  généralement 
colorés  en  rouge  faible,  coloration  due  à  la  présence  d'un  peu  de 
sesquioxyde,  et  suivant  M.  Woelkel,  à  celle  d'un  peu  de  cobalt. 
Les  alcalis  produisent  dans  les  dissolutious  de  ces  sels  un  pré- 
cipité blanc  que  l'air  brunit  ;  l'hydrosulfate  d'ammoniaque  un 
précipité  couleur  de  chair.  Cette  dernière  réaction  est  caracté- 
ristique. On  s'assure  que  le  précipité  produit  par  ce  réactif  n'est 
pas  masqué  par  des  impuretés ,  en  le  traitant  par  l'acide  acé- 
tique, qui  ne  dissout  que  le  sulfure  de  manganèse:  on  filtre  et  on 
précipite  de  nouveau.  Les  dissolutions  manganiques  acides  ne 
sont  pas  précipitées  par  l'ammoniaque. 

Passons  à  l'étude  du  fer,  de  ce  métal  qui  mesure,  pour  ainsi 
dire,  les  progrès  de  la  civilisation. 

Lors  de  la  découverte  de  l'Amérique  on  remarqua  que  les  peu- 
plades les  plus  sauvages  n'avaient  pas  la  moindre  idée  du  fer. 
Leurs  instruments  de  guerre  ou  de  chasse  étaient  en  bois,  en 
pierre,  en  os,  quelquefois  en  cuivre  ou  en  or.  Cela  est  tout  simple, 
car  on  trouve  ces  matières  toutes  préparées  dans  la  nature,  tandis 
que  le  fer  ne  se  rencontre  presque  jamais  à  l'état  natif  :  il  est  or- 
dinairement engagé  dans  des  combinaisons  d'où  on  ne  l'extrait 
que  par  des  moyens  qui  supposent  une  civilisation  avancée. 

Bien  que  les  composés  ferrugineux  soient  très-variées ,  néan- 
moins on  ne  considère  comme  minerais  exploitables  que  les  oxydes 
et  le  carbonate. 

Les  pyrites,  qui  sont  si  communes,  ne  servent  pas  à  l'extraction 
du  fer;  le  produit  serait  trop  dispendieux  et  ne  serait  pas  de 
bonne  qualité. 

Comme  les  minerais  de  fer  sont  ordinairement  mêlés  avec  des 
matières  étrangères,  il  est  nécessaire  de  les  en  séparer;  aussi 
commence-t-on  par  les  soumettre  à  un  traitement  mécanique. 
Plusieurs  d'entre  eux  sortent  presque  purs,  d'autres  retiennent  en- 
core des  impuretés,  que  Ton  désigne  par  le  nom  générique  de 
gangue.  La  qualité  et  la  quantité  de  cette  gangue  modifiant  la 
composition  du  minerai,  il  faut  soumettre  celui-ci  à  un  essai  spé- 
cial, dans  le  double  but  d'apprécier  la  nature  de  la  gangue  qu'il 
renferme,  et  de  connaître  la  quantité  et  la  qualité  du  fer  qu'il  peut 
fournir.  C'est  d'après  le  résultat  de  cet  essai  que  l'on  détermine 
la  marche  à  suivre  pour  le  traitement  définitif. 

Je  n'entrerai  pas  dans  les  détails  de  ces  essais,  mais  je  m'effor- 
cerai de  vous  faire  bien  comprendre  leur  utilité  et  leur  importance. 

Si  les  minerais  étaient  purs,  il  suffirait  de  les  chauffer  avec  du 
charbon  pour  les  réduire  à  l'état  de  métal.  Il  n'en  serait  pas  autre- 
ment, si  la  gangue  était  par  elle-même  fusible,  car  on  n'aurait  qu'à 


536  CHIMIE    ÉLÉMBNTAIBE. 

marteler  la  masse  métallique  encore  incandescente  pour  l'en  dé- 
barrasser. Mais  lorsque  la  gangue  n'est  point  fusible,  il  faut  la 
rendre  telle  :  on  n'y  parvient  qu'en  connaissant  sa  nature,  ainsi 
que  les  matières  qui  peuvent  lui  donner  la  fusibilité.  De  plus,  le 
fabricant  de  fer  cherche  non-seulement  à  fondre  la  gangue,  mais 
aussi  à  la  fondre  sans  perte  de  métal. 

Supposez  que  le  minerai  ne  contienne  que  du  quartz  (acide  si- 
licique  )  ;  évidemment  cette  espèce  de  gangue  ne  pourra  fondre 
que  sous  forme  de  silicate  de  fer  :  s'il  ne  contenait  que  de  l'argile, 
celle-ci  ne  se  comporterait  pas  autrement  que  le  quartz;  elle  de- 
viendrait fusible ,  en  se  transformant  en  silicate  de  fer  et  d'alu- 
mine. Dans  tous  les  cas,  il  y  aurait  perte  de  métal.  Pour  éviter 
cette  perte  il  faut  ajouter  au  minerai  impur  ce  qui  est  nécessaire 
pour  que  la  gangue  fonde  sans  que  l'oxyde  de  fer  y  prenne  une  part 
notable. 

Les  essais  préalables  doivent  donc  apprendre,  si  la  gangue  est 
de  nature  acide,  basique  ou  saline.  Dans  le  premier  cas ,  on  y 
ajoutera  du  carbonate  de  chaux  (castine)  ;  dans  le  second  cas,  une 
matière  siliceuse  (herbue)  :  enfin,  lorsque  la  gangue  est  saline,  on 
y  ajoutera  de  la  castine  ou  de  Y  herbue  suivant  sa  nature  et  son 
degré  de  fusibilité. 

En  France,  on  assortit  généralement  les  minerais  de  telle  sorte 
qu'il  ne  faut  y  ajouter  que  de  la  castine,  pour  avoir  ensuite  un, 
double  silicate  alumino-calcaire. 

L'extraction  presque  complète  du  fer  est  donc  subordonnée 
à  la  formation  d'un  double  silicate  d'alumine  et  de  chaux.  Mais 
ce  silicate  n'est  fusible  qu'à  une  température  très-élevée:  or,  dans 
ces  conditions,  le  fer  se  combine  avec  le  charbon,  passe  à  l'état 
de  fonte,  et  devient  lui-même  fusible. 

Ainsi  les  minerais  ne  peuvent  nous  fournir  la  plus  grande  par- 
tie de  leur  fer  que  sous  forme  de  fonte,  et  ils  ne  nous  donneront 
directement  du  fer  presque  pur  qu'à  la  condition  qu'une  partie  se 
combine  avec  la  gangue  et  passe  dans  la  scorie. 

On  exploite  tous  les  minerais  par  deux  méthodes  :  l'une  exige 
une  haute  température,  donne  presque  tout  le  métal,  mais  sous 
forme  de  fonte  :  c'est  la  méthode  des  hauts-fourneaux;  l'autre 
n'exige  pas  une  énorme  chaleur,  et  ne  donne  qu'une  partie  du  mé** 
tal,  mais  assez  pur  pour  être  livré  au  commerce  :  c'est  la  méthode, 
catalane.  En  tous  cas ,  le  fer  ne  peut  être  extrait  à  l'état  de 
fonte,  ou  à  l'état  de  métal  presque  pur  qu'à  la  condition  qu'il  se 
forme  un  double  silicate  :  il  est  à  base  d'alumine  et  de  fer  dans  les 
forges  à  la  catalane,  à  base  d'alumine  et  de  chaux  dans  les  hauts- 
fourneaux. 
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La  méthode  catalane  est  reléguée  dans  quelques  contrées  riches 
en  très-bons  minerais  et  en  forêts.  Telles  sont  la  Corse  et  les 
Pyrénées.  La  production  du  fer,  par  cette  méthode,  dépasse  à  peine 
400,000  quintaux  métriques  par  an,  c'est-à-dire  environ  le  tren- 
tième de  ce  que  produit  la  France. 

La  disposition  d'une  forge  catalane  rappelle  en  quelque  sorte 
celle  de  nos  forges  ordinaires.  Imaginez  en  effet  un  creuset  quadran- 
gulaire  de  0m,7  à  0m,8  de  profondeur,  emprisonné  dans  un  massif 
au-dessous  d'une  tuyère,  dont  la  direction  fait  avec  l'ouverture 
du  creuset  un  angle  de  35  à  40°.  Supposez  qu'au  commencement 
de  l'opération,  cette  cavité  soit  remplie  de  charbon  incandescent, 
et  comblée  par  deux  masses  distinctes  mais  contiguè's,  l'une  de 
charbon ,  l'autre  de  minerai  ;  la  première  plus  grande  que  la 
seconde,  et  recevant  le  souffle  de  la  tuyère.  À  mesure  que  la  com- 
bustion marche,  la  double  masse  s'affaisse,  et  on  ne  réintègre  que 
celle  du  charbon  :  la  gangue  de  l'autre  masse  se  convertit  en  un 
silicate  fusible  très-ferrugineux,  coule  dans  le  creuset  et  entraîne 
le  minerai  déjà  réduit. 

Cependant  l'opération  n'est  terminée  que  lorsque  tout  le  minerai 
est  entré  dans  le  creuset ,  sous  forme  de  scorie  fondue  et  de  fer 
réduit  :  une  portion  de  la  première  s'écoule  par  une  ouverture 
pratiquée  dans  la  partie  inférieure  du  creuset,  l'autre  portion 
reste  emprisonnée  dans  la  masse  spongieuse  du  métal.  On  porte 
celle-ci  sur  une  enclume  pour  la  battre  avec  un  puissant  mar- 
teau :  les  coups  font  jaillir  la  scorie,  les  cavités  se  resserrent, 
leurs  parois  se  soudent  les  unes  aux  autres,  en  un  mot  le  fer  est 
forgé.  On  n'a  plus  qu'à  le  tirer  en  barres  pour  le  livrer  au  com- 
merce. 

Les  phénomènes  chimiques  qui  se  passent  dans  une  forge  cata- 
lane, sont  faciles  à  comprendre.  L'air  lancé  par  le  soufflet,  con- 
vertit le  charbon,  qui  est  près  de  la  tuyère,  en  acide  carbonique  : 
ce  gaz  rencontre  du  charbon  incandescent,  qui  le  ramène  à  l'état 
d'oxyde  de  carbone  :  ce  nouveau  gaz  rencontre  à  son  tour  de 
l'oxyde  de  fer,  et  le  réduit,  tandis  qu'une  partie  de  ce  dernier  oxyde 
échappe  à  la  réduction  et  se  combine  avec  la  gangue  pour  former 
le  laitier,  ou  la  scorie  (silicate  double  d'alumine  et  de  fer) . 

Ce  procédé  est  très-simple,  mais  en  revanche,  il  ne  donne  pas 
tout  le  fer  du  minerai,  dont  une  partie  entre  dans  le  laitier.  Aussi 
la  méthode  catalane  est-elle  appliquée  exclusivement  aux  minerais 
très-riches. 

11  est  probable  qu'elle  fut  jadis  la  seule  connue.  On  trouve 
dans  l'intérieur  de  certaines  forêts  des  amas  de  scories  très-ferru-. 
gin  eu  ses ,  dont  on  ignore  l'origine.  On  suppose  que  des  siderur-. 
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gis tes  ambulants  parcouraient  le  pays  avec  leurs  forges,  et  que 
lorsqu'ils  trouvaient  du  minerai  convenable,  ils  l'exploitaient  sur 
place.  Le  minerai  venait-il  a  manquer,  ils  transportaient  ailleurs 
leurs  fourneaux  et  laissaient  les  scories  sur  les  lieux,  comme  un 
témoignage  de  leur  industrie  nomade. 

L'exploitation  des  minerais  par  les  hauts-fourneaux,  ce  qui  re- 
vient a  dire  par  une  très-haute  température,  est  adoptée  aujour- 
d'hui par  toutes  les  nations  civilisées.  C'est  elle  qui  constitue  réel- 
lement l'industrie  sidérurgique  actuelle ,  et  qui  produit  les  18 


millions  de  quintaux  métriques  de  fer,  que  l'Europe  emploie  tous 
les  ans.  Son  extension  et  son  importance  réclament  de  notre  part 
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une  attention  plus  profonde  que  l'exploitation  par  la  méthode 
catalane. 

Nous  examinerons  d'abord  la  construction  d'un  haut-fourneau 
pour  mieux  comprendre  les  phénomènes  chimiques  qui  s'y  passent. 

Un  haut-fourneau  se  compose  de  deux  troncs  de  cône  réunis 
par  leur  base.  Vous  en  voyez  ci-contre  une  coupe  verticale  (fig.  69). 

Bien  que  la  forme  de  ces  appareils  change  suivant  qu'on  les  fait 
marcher  au  coke  ou  au  charbon  de  bois,  leur  disposition  générale 
reste  toujours  la  même.  Ainsi  leur  longueur  est  environ  de  40 
mètres,  lorsqu'ils  sont  chauffés  par  le  charbon  de  bois;  elle  peut 
atteindre  20  mètres,  lorsqu'ils  sont  chauffés  au  coke  :  dans  un  cas, 
les  bases  des  deux  cônes  pourront  être  plus  évasées  ;  dans  un  autre 
cas  elles  s'approcheront  davantage  de  la  droite  ;  mais,  je  le  répète, 
la  disposition  générale  ne  varie  pas. 

G  est  le  gueulard,  par  lequel  on  jette  le  combustible  et  le  mi- 
nerai dans  le  fourneau.  Il  est  surmonté  par  la  cheminée  H,  dans 
laquelle  sont  pratiquées  des  portes,  pour  le  service  du  gueulard. 
G  V  est  la  cuve,  V  E  les  étalages  :  ces  deux  troncs  de  cône  sont 
réunis  par  un  raccordement  cylindrique.  Y,  qui  porte  le  nom  de 
ventre.  Au-dessous  des  étalages  se  trouve  un  espace  prismatique  0, 
appelé  Youvrage  ;  il  est  compris  entre  les  ouvertures  W  par  où 
débouchent  les  tuyères  et  l'extrémité  inférieure  des  étalages.  La 
partie  c,  placée  au-dessous  de  tV,  porte  le  nom  de  creuset;  trois 
de  ses  parois  ne  sont  que  le  prolongement  des  parois  de  Y  ou- 
vrage;  la  quatrième  est  formée  par  une  pierre  prismatique  d,  ap- 
pelée dame,  qui  se  trouve  au-dessous  et  un  peu  en  avant  de  la 
paroi  p  de  Youvrage,  paroi  qui  porte  le  nom  de  tympe.  A  la 
dame  se  joint  un  plan  incliné  dont  nous  verrons  bientôt  l'usage. 
Telles  sont  les  dispositions  d'un  haut-fourneau. 

Supposons  maintenant  un  de  ces  appareils  en  pleine  activité,  et 
recherchons  comment  et  par  quelle  série  de  phénomènes  le  mi- 
nerai ,  introduit  par  le  gueulard,  arrive  dans  le  creuset  à  l'état 
de  fonte  liquide. 

Souvenons-nous  d'abord  que  d'ordinaire  le  minerai  ne  fond  que 
par  suite  de  l'addition  d'un  fondant,  et  que  la  composition  du 
laitier,  qui  en  résulte,  doit  être  un  silicate  multiple  à  bases  ter- 
reuses. Or  ces  sortes  de  sels  ne  fondent ,  en  général ,  qu'à  une 
température  élevée  :  cependant  ceux  dans  lesquels  l'oxygène  de 
l'acide  est  double  de  celui  des  bases  sont  plus  fusibles  que  ceux 
dans  lesquels  les  bases  et  l'acide  en  contiennent  la  même  propor- 
tion. On  cherche  à  obtenir  le  plus  fusible  de  ces  deux  laitiers  lors- 
qu'on chauffe  au  charbon  de  bois,  et  le  moins  fusible  lorsqu'on 
chauffe  au  coke. 
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Voici  le  motif  de  cette  différence ,  motif  qui  explique  en  même 
temps  pourquoi  les  capacités  et  les  proportions  relatives  ne  sont 
pas  les  mêmes  dans  tous  les  hauts-fourneaux. 

Le  charbon  de  bois  laisse  peu  de  cendre  ;  cette  cendre  fond 
d'ailleurs  facilement,  et  ne  renferme  aucun  principe  capable  d'al- 
térer la  qualité  de  la  fonte.  Dans  ce  cas,  rien  ne  s'oppose  à  ce 
que  Ton  ait  un  laitier  facilement  fusible.  Le  coke,  au  contraire, 
laisse  souvent  beaucoup  de  cendre,  renfermant  du  sulfure  de 
fer  '  ;  or,  à  la  température  à  laquelle  se  forme  le  silicate  faci- 
lement fusible,  le  sulfure  de  fer  introduit  du  soufre  dans  la  fonte 
et  la  rend  de  mauvaise  qualité.  Pour  éviter  ce  grave  inconvé- 
nient, on  ajoute  beaucoup  de  chaux  ;  il  se  forme  ainsi  un  sulfure 
de  calcium  qui  passe  dans  la  scorie  :  mais  cette  addition  rend  le 
laitier  moins  fusible ,  et  par  conséquent  il  est  nécessaire  que  la 
température  soit  poussée  plus  loin  :  on  est  donc  obligé  de  donner 
une  plus  grande  élévation  aux  fourneaux  chauffés  par  le  coke,  pour 
que,  le  tirage  devenant  plus  fort ,  la  température  soit  plus  consi- 
dérable. 

Ainsi  les  hauts -fourneaux  chauffés  au  charbon  de  bois  sont 
moins  grands,  la  chaleur  y  est  moins  forte,  et  les  laitiers  y  sont 
plus  fusibles  que  dans  les  hauts-fourneaux  chauffés  au  coke. 

I .  Tout  récemment  M.  Galvert  est  parvenu  à  décomposer  le  sulfure  de  fer,  soit 
du  minerai,  soit  du  combustible  :  de  sorte  que,  le  même  minerai  qui,  traité  par 
du  coke  ordinaire ,  donnerait  une  fonte  contenant  -~z  de  soufre,  traité  par  du 
coke  purifié  ,  donne  une  fonte  dont  la  proportion  du  soufre  ne  dépasse  pas  -j-ï — . 

M.  Calvert  n'a  pas  encore  fait  connaître  les  détails  de  l'opération  :  il  a  dit  seule- 
ment que  le  réactif  épurateur  est  le  sel  marin. 

Voici  la  théorie  de  son  procédé.  Sous  l'action  de  la  chaleur,  le  bisulfure  de  fer 
passe  à  l'état  de  protosulfure  :  ce  produit  se  trouvant  en  contact  de  chlorure  de 
sodium  ,  donne  naissance  à  du  sulfure  de  sodium  ,  et  à  du  chlorure  de  fer  ;  ce  der- 
nier corps ,  sons  la  double  influence  d'une  haute  température,  et  de  la  vapeur  d'eau, 
se  décompose  en  oxyde  de  fer  et  en  acide  chlorhydrique  :  le  sulfure  de  sodium 
passe  dans  les  scories  ou  dans  les  cendres. 

Tous  ces  phénomènes  successifs  peuvent  être  exprimés  par  les  équations  suivantes  : 

i«       Fe  S*    =         S       +    Fe  S 
Bisulfure  Soufre.       Protosuif  are 

de  fer.  de  fer. . 

2»       Fe  S      +      Na  Cl    =    Na  S      +     FeCl 
Protoftulfure         Chlorure         Sulfure  de        Protochlorure 
de  fer.  de  sodium.         sodium.  de  fer. 

3*       Fe  Cl    +       HO      ss    H  Cl       +     Fe  0 
Protochlo-  Eau.  Acide  chlor-       Protoxyde 

rare  de  fer.  hydrique.  de  fer. 

4»     îFeO     +         0        =    Fe*  0* 
Protoxyde  Oxygène.         Peroxyde 

de  fer.  de  fer. 
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Venons  à  la  théorie  de  la  fabrication  de  la  fonte. 

Si  Ton  fait  abstraction  de  l'acide  silicique,  et  des  bases  terreuses 
qui  doivent  se  transformer  en  laitier,  on  ne  trouve  dans  un  haut- 
fourneau  en  activité  que  de  l'air  (oxygène  et  azote),  de  l'oxyde  de 
fer  et  du  charbon  :  en  examinant  les  produits  gazeux  qui  se  for- 
ment à  différentes  hauteurs  de  l'appareil,  on  pourra  deviner  les 
phénomènes  qui  ont  précédé  et  accompagné  la  formation  du  pro- 
duit définitif,  c'est-à-dire  de  la  fonte.  C'est  ce  qu'a  fait  M.  Ebel- 
men,  dont  les  principales  analyses  sont  consignées  au  tableau 
suivant  : 

COMPOSITION  DES  GAZ   EXTRAITS   D'UN  FOURNEAU  AU  COKE. 

Touinag6  de 
la  tuyère. 

Acide  carbonique .  8 ,  H 

Oxyde  de  carbone.  16,53 

Hydrogène 0,26 

Azote 75,10 


A  001,67  au 
dessus  delà 

tuyère. 

Au  ventre  ■ 

A  la  moitié 
de  la  cure. 

Au  gueulard 

0,16 

0,17 

0,68 

7,15 

36,15 

34,01 

35,12 

28,37 

0,99 

1,35 

1,48 

2,01 

62,70 

64,47 

62,72 

62,47 

100,00  100,00  100,00  100,00  100,00 

Ce  tableau  nous  permet  de  suivre  la  marche  ascendante  de  l'air 
dans  l'appareil,  et  les  phénomènes  chimiques  qui  s'y  passent. 

L'air  arrive  par  la  tuyère,  brûle  du  charbon,  forme  de  l'acide 
carbonique,  et  dégage  une  grande  quantité  de  chaleur.  L'acide  car- 
bonique, à  mesure  qu'il  s'élève  dans  l'ouvrage  et  dans  les  étalages, 
rencontre  du  charbon  incandescent  qu'il  fait  passera  l'état  d'oxyde 
de  carbone  :  la  température  diminue  alors ,  parce  que  cette  trans- 
formation détermine  une  absorption  de  chaleur.  L'oxyde  de  car- 
bone rencontre  à  son  tour  de  l'oxyde  de  fer  assez  chaud  pour  le 
réduire,  et  il  repasse  en  partie  à  l'état  d'acide  carbonique.  Aussi 
ne  trouvons-nous  de  quantités  notables  de  ce  dernier  gaz  qu'aux 
deux  extrémités  de  l'appareil  :  en  bas,  il  résulte  de  la  combustion 
directe  du  charbon  aux  dépens  de  l'oxygène  de  l'air  ;  en  haut,  de  la 
combustion  de  l'oxyde  de  carbone  aux  dépens  de  l'oxygène  de 
l'oxyde  de  fer. 

Suivons  maintenant  la  marche  descendante  du  minerai  et  du 
charbon. 

Les  deux  matières  sont  introduites  alternativement  dans  le  four- 
neau :  le  minerai  commence  par  se  déshydrater  ou  se  dessécher  ; 
il  traverse  un  certain  espace  de  la  cuve  sans  s'altérer;  cependant 
il  s'échauffe  à  mesure  qu'il  descend;  dès  qu'il  a  atteint  une  tem- 
pérature suffisamment  élevée,  il  est  réduit  par  l'oxyde  de  carbone  ; 
l'acide  carbonique  qui  provient  de  cette  réduction  s'ajoute  à  celui 
i.  ,         31 
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que  dégage  la  castine  en  passant  à  l'état  de  chaux.  Minerai  réduit, 
gangue,  fondant  et  charbon,  descendent  ensemble  et  atteignent  les 
étalages  :  plus  ils  y  pénètrent,  plus  ils  trouvent  une  température 
élevée  ;  ici  la  chaux  commence  à  réagir  sur  la  gangue ,  le  fer  de- 
vient fonte  en  se  combinant  avec  du  carbone  et  un  peu  de  silicium. 
Mais  cette  fonte ,  mêlée  aux  silicates,  continue  à  descendre  et 
arrive  dans  l'ouvrage.  Comme  c'est  dans  cette  partie  que  la  tem- 
pérature est  la  plus  élevée,  le  mélange  y  atteint  son  maximum 
de  liquidité  et  tombe  dans  le  creuset.  En  vertu  de  leurs  densités 
respectives,  la  fonte  gagne  le  fond,  le  laitier  surnage  et  déborde 
enûn  par  la  dame  en  sortant  du  fourneau,  à  mesure  que  le  creuset 
se  remplit. 

Tels  sont  les  principaux  phénomènes  qui  précèdent  et  accom- 
pagnent la  formation  de  la  fonte.  Cependant,  tout  en  conservant 
leurs  caractères,  ils  peuvent  se  déplacer,  suivant  la  qualité  des 
minerais ,  la  nature  du  combustible  et  la  forme  des  fourneaux  ; 
ainsi  la  réduction  se  fait  plus  près  du  ventre  lorsqu'on  chauffe  au 
charbon  de  bois,  que  lorsqu'on  chauffe  au  coke,  mais  la  marche 
générale  des  phénomènes  est  invariable. 

A  côté  de  ces  réactions  principales  il  s'en  passe  d'autres,  qu'on 
pourrait  appeler  accessoires,  et  dont  il  faut  dire  quelques  mots. 

Ne  nous  préoccupons  pas  des  petites  quantités  d'hydrogène  que 
l'on  trouve  dans  les  différentes  zones  du  fourneau.  Ce  gaz  y  est 
accidentel,  et  provient  de  la  vapeur  d'eau,  que  l'air  entraîne  k  tra- 
vers les  machines  soufflantes.  Vous  savez  que  le  charbon  décom- 
pose l'eau  à  une  haute  température,  et  donne  naissance  à  de 
l'oxyde  de  carbone  et  à  de  l'hydrogène. 

D'après  ce  que  nous  avons  dit,  il  paraît  que  l'oxyde  de  fer  est 
réduit  exclusivement  par  l'oxyde  de  carbone  dans  la  cuve,  et  que 
la  silice  ne  se  combine  qu'avec  les  bases  terreuses*  Toutefois,  cela 
n'est  vrai  qu'en  partie.  Dans  de  vastes  appareils,  les  réactions  ne 
sont  jamais  aussi  nettes  que  dans  des,  tubes  ;  en  outre,  tous  les  mi- 
nerais ne  sont  pas  également  réductibles  :  ceux  qui  sont  hydratés, 
ou  naturellement  poreux  et  divisés,  se  réduisent  plus  facilement  que 
les  oxydes  compactes  et  anhydres.  Il  est  donc  tout  naturel  qu'une 
portion  de  l'oxyde  de  fer  échappe  à  l'action  réductive  de  l'oxyde 
de  carbone ,  et  qu'une  autre  portion  entre  dans  le  laitier  ;  mais 
l'une  et  l'autre  vont  être  réduites  lorsqu'on  descendant  vers  l'ow- 
nraget  le  charbon,  le  fer,  le  laitier  et  le  minerai  encore  intact,  se 
mêlent,  se  touchent,  et  subissent  la  plus  haute  température  de 
l'appareil.  Évidemment,  dans  de  telles  circonstances,  le  charbon 
doit  réduire  l'oxyde  de  fer  avec  lequel  il  se  trouve  en  contact  :  au 
surplus,  la  réduction  de  l'oxyde  de  fer  engagé  dans  le  laitier  est 
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rendue  manifeste  par  ce  fait  que  tout  près  des  tuyères  on  trouve 
beaucoup  d'oxyde  de  carbone,  dont  la  plus  grande  partie  doit 
provenir  de  l'action  que  le  charbon  exerce  sur  le  laitier  du 
creuset. 

Suivant  M.  Ebelmen,  le  minerai  perd  les  §f  de  son  oxygène  dans 
la  cuve,  par  Faction  de  l'oxyde  de  carbone,  et  perd  les  autres  ~  de- 
puis les  étalages  jusqu'aux  tuyères,  par  l'action  directe  du  charbon. 

Un  autre  fait  mérite  encore  de  fixer  notre  attention  :  les  gaz  qui 
sortent  par  le  gueulard  sont  très-combustibles,  et  peuvent,  en  brû- 
lant, dégager  une  quantité  de  chaleur  beaucoup  plus  considérable 
que  celle  qui  s'est  produite  dans  l'intérieur  du  fourneau.  Supposez 
en  effet,  qu'un  litre  de  vapeur  de  carbone  se  transforme  complète- 
ment, par  l'action  de  l'oxygène,  en  gaz  acide  carbonique  ;  on  aura 
deux  litres  de  ce  gaz  et  7858  calories,  c'est-à-dire  une  quantité  de 
chaleur  capable  d'élever  d'un  degré  centigrade  une  masse  d'eau 
dont  le  poids  serait  7858  fois  celui  de  la  vapeur  de  carbone  elle- 
même.  Ces  deux  litres  de  gaz  acide  carbonique,  en  se  combinant  avec 
un  autre  litre  de  vapeur  de  carbone ,  produisent  4  litres  d'oxyde 
de  carbone,  et  rendent  latentes  4669  calories  ;  de  sorte  que  la 
chaleur  libre  ne  sera  plus  que  de  3489  calories.  Mais  les  4  litres 
d'oxyde  de  carbone,  en  brûlant  à  leur  tour,  dégagent  42520  calo- 
ries, ou  3  fois  autant  que  la  chaleur  libre,  et  presque  deux  fois 
autant  que  la  chaleur  totale.  Les  gaz  qui  s'échappent  du  gueulard 
pourraient  donc  produire  une  somme  de  chaleur  presque  deux  fois 
plus  grande  que  celle  qui  se  dégage  près  des  tuyères,  si  une  portion 
de  l'oxyde  de  carbone  n'était  ramenée  à  l'état  d'acide  carbonique 
sans  effet  calorifique.  Effectivement,  tout  l'oxyde  de  carbone  qui 
se  convertit  en  acide  carbonique,  en  réduisant  l'oxyde  de  fer,  ne 
produit  point  de  chaleur,  car  s'il  donne,  de  son  côté,  6260  calories, 
l'oxyde  de  fer,  pour  se  réduire,  en  absorbe  6246  :  il  y  a  donc  com- 
pensation. 

Dans  tous  les  cas,  si  les  gaz  qui  sortent  par  le  gueulard  ne  peu- 
vent pas,  en  brûlant,  fournir  toute  la  chaleur  indiquée  par  le  cal- 
cul, il  n'en  est  pas  moins  vrai  qu'ils  en  donnent  toujours  une  quan- 
tité considérable.  Aussi  l'utilise-t-on  avec  soin  dans  la  plupart  des 
usines. 

Parmi  les  applications  de  cette  chaleur  perdue,  il  faut  remarquer 
le  chauffage  de  l'air  lancé  dans  le  fourneau  par  les  tuyères.  On  a 
pensé,  avec  raison,  qu'en  introduisant  de  l'air  chaud  dans  le  four- 
neau, la  chaleur  dans  Y  ouvrage  doit  atteindre  un  très-haut  degré, 
et  que  la  fusion  doit  y  devenir  plus  facile  et  plus  prompte.  Mais  à 
côté  de  ces  avantages ,  incontestables  pour  le  fer  de  qualité  infé- 
rieure, on  a  trouvé  des  inconvénients  pour  la  préparation  du  fer  de 


544  CHIMIE  ÉLÉMENTAIRE. 

qualité  supérieure;  aussi,  pour  cette  dernière,  y  a-t-on  complè- 
tement renoncé. 

Avant  de  quitter  ce  sujet,  je  vous  ferai  observer  que  si  l'on  de- 
mandait aujourd'hui  à  la  science  de  construire  un  appareil  pyro- 
technique pour  réduire  les  minerais  de  fer,  cet  appareil  ne  diffé- 
rerait pas  de  celui  qui  a  été  trouvé  par  la  pratique.  Qu'y  aurait-il 
à  changer?  toutes  les  parties  ne  sont-elles  pas  en  harmonie  avec 
les  phénomènes  qui  doivent  s'y  passer?  C'est  dans  Y  ouvrage  que 
la  chaleur  doit  être  la  plus  forte ,  parce  que  c'est  là  que  la  scorie 
et  la  fonte  doivent  se  liquéfier  et  que  la  réduction  s'achève  :  or 
Y  ouvrage  est  étroit  relativement  au  diamètre  des  autres  parties,  et 
l'oxygène  des  50  à  80  mètres  cubes  d'air  qui  y  arrivent  à  chaque 
minute ,  se  trouvant  condensé  et  resserré,  agit  avec  énergie  et 
promptitude.  Dans  les  étalages,  où  l'on  peut  supposer  que  com- 
mence la  carburation  du  fer,  le  contact  du  gaz  avec  le  métal  n'est 
pas  aussi  nécessaire  que  celui  du  métal  avec  le  charbon  ;  or  l'éva- 
sement  est  une  disposition  très-bien  combinée  pour  faciliter  le  con- 
tact de  ces  deux  matières.  Enfin,  le  minerai  se  réduisant  presque 
complètement  dans  la  cuve,  on  voit  combien  est  rationnelle  la  forme 
de  cette  partie  en  tronc  de  cône  dont  la  grande  base  est  en  bas  : 
de  cette  manière  le  gaz  réducteur  (l'oxyde  de  carbone)  est  forcé  à 
un  contact  plus  intime  et  plus  prolongé  avec  le  minerai  sur  lequel 
il  doit  agir.  La  science  n'a  donc  rien  à  changer  à  la  construction 
des  hauts-fourneaux  et  se  borne  à  la  sanctionner. 

En  résumé  Ton  peut,  par  la  pensée,  diviser  les  hauts-fourneaux 
en  4  zones  distinctes  : 

K°  La  zone  de  distillation  ou  de  dessiccation,  où  sont  expul- 
sées les  matières  volatiles  du  combustible  et  du  minerai.  Elle  est 
comprise  entre  le  gueulard  et  une  certaine  profondeur  de  la  cuve, 
profondeur  qui  varie  suivant  la  nature  du  combustible  employé; 

2o  La  zone  de  réduction,  où  le  minerai  est  réduit  en  grande 
partie  :  elle  s'étend  de  l'extrémité  inférieure  de  la  zone  précédente 
jusqu'au  ventre; 

3°  La  zone  de  carburation,  où  s'opère  la  carburation  du  fer 
réduit,  et  son  passage  à  l'état  de  fonte  ;  elle  est  comprise  entre  le 
ventre  et  le  bas  des  étalages  ; 

4°  La  zone  de  fusion,  où  s'opère  la  fusion  complète  de  la  foute 
et  des  laitiers  :  elle  est  comprise  entre  le  bas  des  étalages  et  le 
plan  des  tuyères. 

Au  bas  du  creuset  est  une  ouverture  qui  pendant  le  fondage  est 
fermée  avec  un  tampon  d'argile;  elle  porte  le  nom  de  trou  de 
coulée;  lorsqu'on  veut  que  la  fonte  sorte  du  creuset  on  la  dé- 
bouche :  le  métal  fondu  coule  alors  dans  des  cavités  creusées  dans 
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du  sable,  où  il  prend,  en  se  solidifiant,  la  forme  de  lingots  à  sec- 
tion demi-circulaire,  et  que  l'on  nomme  gueuses  ou  gueusettes, 
suivant  leur  longueur. 

On  vient  de  voir  que  le  résultat  immédiat  de  la  réduction  des 
minerais  dans  les  hauts-fourneaux  est  de  la  fonte,  c'est-à-dire  du 
fer  combiné  avec  du  charbon  et  du  silicium.  Il  existe  plusieurs 
sortes  de  fonte  qui  peuvent  être  ramenées  à  deux  types  :  la  blanche 
et  la  grise. 

La  première  a  un  éclat  métallique ,  et  quelquefois  une  couleur 
argentine  :  sa  densité  ne  dépasse  pas  7,85;  elle  est  très-cassante, 
ne  résiste  pas  au  choc  du  marteau,  et  résiste  à  la  lime  et  au  foret. 

La  fonte  grise  a  une  couleur  qui  varie  du  noir  au  gris  clair  ;  sa 
densité  dépasse  rarement  7.  Elle  se  laisse  limer,  couper  au  ciseau, 
forer  assez  facilement ,  et  reçoit  l'impression  du  marteau.  En  gé- 
néral, elle  contient  beaucoup  moins  de  manganèse  et  plus  de  sili- 
cium que  la  fonte  blanche  ;  l'une  et  l'autre  contiennent  une  quan- 
tité de  charbon  qui  varie  entre  2  et  5  0/0. 

La  composition  des  deux  fontes  étant  presque  la  même ,  pour- 
quoi l'une  est-elle  blanche  et  l'autre  noire?  Cette  différence  tient 
au  mode  de  distribution  du  charbon  :  lorsque  celui-ci  est  associé 
intimement  au  fer,  et  répandu  uniformément  dans  toute  sa  masse, 
il  lui  donne  un  aspect  homogène  et  argentin  :  dans  ce  cas  la  fonte 
est  blanche  ;  lorsque  le  charbon,  loin  d'être  uniformément  répandu, 
se  trouve  dans  le  fer  sous  deux  états  différents,  alors  la  fonte  est 
grise.  Vous  allez  comprendre  ce  que  j'entends  par  deux  états  diffé- 
rents. 

Si  l'on  attaque  de  la  fonte  blanche  par  l'acide  chlorhydrique, 
il  se  dégage  de  l'hydrogène  et  une  substance  volatile  de  nature 
carbonée  :  l'action  terminée,  l'on  a  du  chlorure  de  fer,  du  chlorure 
de  manganèse ,  un  peu  de  silice ,  de  faibles  quantités  d'autres 
substances,  mais  point  de  charbon. 

Si  l'on  fait  la  même  expérience  avec  de  la  fonte  grise ,  l'hydro- 
gène contiendra  aussi  une  matière  volatile  carbonée,  mais  dans  le 
résidu,  on  trouvera  du  charbon  en  paillettes  semblable  au  gra- 
phite. 

Il  est  donc  évident ,  que  la  fonte  grise  contient  du  charbon  à 
deux  états  différents;  en  combinaison  avec  le  fer,  et  attaquable 
par  les  réactifs;  à  l'état  de  mélange,  sous  une  de  ses  formes 
ordinaires.  Dans  la  fonte  blanche,  au  contraire ,  tout  le  charbon 
est  à  l'état  de  combinaison. 

Ces  notions  vont  nous  expliquer  quelques  faits. 

La  fonte  blanche  fondue,  et  refroidie  lentement,  devient  grise  : 
celle-ci,  fondue  et  refroidie  brusquement,  devient  blanche.  Ces 
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transformations  -sont  dues  au  partage  du  charbon.  Lorsque  la 
foute  blanche  fondue  se  refroidit  lentement,  une  portion  de  son 
charbon  se  sépare,  sous  forme  de  graphite;  dès  ce  moment,  1' ho- 
mogénéité de  la  masse  disparaît.  Si  la  fonte  grise  fondue  et  re- 
froidie brusquement,  devient  blanche,  c'est  que  le  charbon  dissous, 
ou  uniformément  suspendu  dans  la  masse  liquide ,  n'a  pas  eu  le 
temps  de  se  séparer,  et  la  masse  a  acquis  un  aspect  homogène. 
De  sorte  que  l'on  peut  dire ,  que  la  fonte ,  tant  qu'elle  est  liquide, 
appartient  à  la  variété  blanche.  On  peut  dire  aussi  que  le  passage 
d'une  variété  à  une  autre,  se  rattache  à  des  conditions  de  trempe 
ou  de  détrempe.  Trempez  la  fonte  grise,  vous  la  faites  devenir 
blanche;  détrempez  la  fonte  blanche,  vous  la  faites  devenir  grise. 

Toutefois,  la  formation  des  différentes  fontes  n'est  pas  toujours 
subordonnée  à  ces  artifices.  Celles  qui  renferment  du  phosphore 
et  du  soufre,  restent  blanches ,  même  après  un  refroidissement 
très-lent.  Il  en  est  de  même  des  fontes  très-manganésifères;  elles 
restent  toujours  blanches ,  et  de  plus  leur  cassure  est  cristalline, 
et  à  très-larges  lames  brillantes  ;  aussi  les  appelle-t-on/onfes  la- 
me  lieuses.  La  conduite  du  feu  pendant  le  fondage ,  la  proportion 
entre  le  combustible  et  le  minerai,  contribuent  également  à  pro- 
duire de  toutes  pièces ,  les  différentes  variétés  de  fonte. 

On  a  observé,  que  la  fonte  grise  se  rouille  et  se  laisse  altérer  par 
l'eau ,  plus  facilement  que  la  fonte  blanche.  Cela  tient  probable- 
ment à  ce  que  le  graphite  se  trouvant  en  contact  avec  le  fer,  forme 
un  couple  voltaïque  qui  accélère  la  décomposition  de  l'eau; 
décomposition  qui  a  pour  résultat  l'oxydation  de  la  partie  ferru- 
gineuse de  la  fonte. 

C'est  sans  doute  à  cause  de  la  présence  du  charbon  graphitique, 
que  la  fonte  grise  entre  en  fusion  plus  tard ,  mais  beaucoup  mieux 
que  la  fonte  blanche.  Celle-ci  passe  par  l'état  pâteux  avant  de  se 
liquéfier,  tandis  que  l'autre  devient  liquide  tout  d'un  coup ,  dès 
qu'elle  a  atteint  la  température  nécessaire»  Aussi  la  fonte  grise 
sérielle  de  préférence  à  mouler,  tandis  que  la  blanche  est  réservée 
pour  l'affinage. 

Affiner  la  fonte,  signifie  la  transformer  en  fer.  Le  fer  n'est  que 
de  la  fonte  très-appauvrie  en  carbone ,  en  silicium,  en  manga- 
nèse, etc.,  etc. 

Par  quelles  actions  chimiques  la  fonte  devient-elle  fer?  Le  sili- 
cium et  un  peu  de  fer  s'oxydent ,  sous  l'influence  de  la  chaleur , 
par  l'action  de  l'oxygène  de  l'air,  et  forment  un  silicate  de  fer 
très-basique.  Le  carbone  réduit  l'excès  de  la  base  de  ce  silicate , 
et  passe  à  l'état  d  oxyde  de  carbone.  Si  dans  la  fonte  il  y  a 
du  manganèse,  il  entrera  dans  le  silicate  en  même  temps  que 
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l'oxyde  de  fer  ;  s'il  y  a  du  phosphore ,  il  s'acidifiera  et  passera  si 
l'état  salin.  Telles  sont  les  réactions  qui  ont  pour  résultat  de 
transformer  la  fonte  en  fer. 

On  affine  la  fonte  tantôt  au  charbon  de  bois,  tantôt  à  la  houille. 
La  disposition  des  fours  varie,  suivant  la  nature  du  combustible. 
Lorsqu'on  affine  au  petit  foyer  (procédé  comtatt),  c'est-à-dire 
quand  on  chauffe  au  charbon  de  bois,  on  se  sert  de  forges  qui  ont 
une  certaine  ressemblance  avec  les  forges  ordinaires,  et  dont  vous 
vous  ferra  une  idée  par  cette  figure  (fig.  70). 

La  cavité  C  est  une  espèce  de  creuset  quadrangulaire  formé  de 


fig.  70. 

plaques  en  fer  recouvertes  d'argile.  L'air  y  est  apporté  par  la 
tuyère  (.  Au-devant  du  creuset  se  trouve  une  plaque  en  tonte  a  b 
légèrement  inclinée.  Le  foyer  est  recouvert  d'une  hotte  H  munie 
d'une  cheminée.  Supposons  que  la  cavité  C  soit  remplie  de  char- 
bon incandescent,  et  que  le  soufflet  fonctionne.  La  fonte  qui  doit 
être  affinée,  est  placée  sur  le  charbon  ,  et  par  conséquent  au  des- 
sus de  la  tuyère  :  elle  entre  en  fusion ,  et  tombe  par  gouttes  au 
fond  du  creuset  :  mais  pour  y  arriver,  elle  est  obligée  de  traver- 
ser le  vent  de  la  tuyère.  Elle  s'oxyde  donc  à  sa  surface  ;  il  se  forme 
un  silicate  basique  de  fer  qui  réagit  sur  le  carbone  de  la  fonte , 
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de  telle  sorte  que  lorsque  celle-ci  est  réunie  au  fond  du  creuset , 
elle  est  déjà  en  partie  affinée. 

En  perdant  du  carbone,  la  fonte  devient  moins  fusible,  et 
prend  de  la  consistance  :  l'ouvrier  peut  donc  la  ramener  avec  le 
ringard ,  au-dessus  du  combustible ,  et  par  conséquent  au-dessus 
du  vent.  La  fonte  déjà  à  demi  décarbonée,  se  trouve  alors  expo- 
sée à  une  nouvelle  action  oxydante.  A  ce  moment,  on  augmente 
tout  à  la  fois  le  feu  et  le  vent ,  de  sorte  que  la  chaleur  s'élève  assez 
pour  faire  encore  fondre  le  métal.  Après  cette  nouvelle  fusion, 
l'affinage  est  très-avancé,  et  la  matière  étant  devenue  encore 
moins  fusible,  forme  au  fond  du  creuset  des  masses  spongieuses , 
que  l'ouvrier  rassemble  pour  en  former  une  seule.  Après  avoir 
rapproché  de  la  tuyère  les  fragments  qu'il  juge  non  encore  par- 
faitement affinés ,  il  donne  issue  aux  scories  par  le  trou  de  cou- 
lée :  il  sort  ensuite  le  fer,  le  bat  avec  les  ringards,  puis  il  le  porte 
sous  le  marteau.  Alors  les  scories  très-fluides  interposées  dans  le 
métal  spongieux ,  sont  exprimées ,  et  le  fer  prend  ainsi  la  forme 
d'un  prisme  allongé  qu'on  divise  en  4 ou  5  morceaux  (lopins)  des- 
tinés à  être  transformés  en  barres. 

L'affinage  au  charbon  de  bois  est  donc  une  opération  très-simple, 
soit  par  sa  conduite ,  soit  par  la  nature  des  appareils  dont  on  se 
sert.  Dans  son  ensemble  ,  il  rappelle  en  quelque  façon  le  traite- 
ment par  la  méthode  catalane.  Toutefois ,  on  y  remarque  deux, 
fusions  successives,  et  par  conséquent  deux  phases  bien  distinctes  ; 
pendant  la  première ,  la  fonte  ne  subit  qu'un  affinage  partiel  ; 
pendant  la  seconde,  l'affinage  s'achève  presque  entièrement.  Les 
ouvriers  désignent  cette  seconde  phase  par  l'expression  avaler  la 
loupe. 

On  avale  la  loupe  lorsque ,  pour  la  fondre  de  nouveau ,  on 
place  une  seconde  fois  sur  le  charbon  la  fonte  à  demi  affinée  : 
on  fait  prendre  nature  au  fer,  lorsqu'on  expose  au  vent  de  la 
tuyère,  les  fragments  dont  l'affinage  est  encore  arriéré. 

Nous  avons  dit  que  la  fonte ,  à  mesure  qu'elle  approche  de  la 
nature  du  fer,  devient  moins  fusible ,  parce  qu'elle  perd  du  char- 
bon et  du  silicium  ;  nous  avons  encore  vu  que  ce  dernier  corps 
passe  à  l'état  de  silicate  basique  de  fer  (scorie).  Une  perte  est 
donc  inévitable,  puisque  l'affinage  dépend  de  l'oxydation  d'une 
partie  du  métal.  En  effet ,  par  le  procédé  au  petit  foyer,  on  n'ob- 
tient que  72  à  76  de  fer  ductile  pour  4  00  de  fonte. 

L'affinage  à  la  houille  ou  par  la  méthode  anglaise,  est  en 
apparence  plus  compliqué ,  mais  dans  le  fond ,  il  se  divise  aussi 
en  deux  phases ,  et  les  phénomènes  sont  les  mêmes  que  ceux  de 
raffinage  précédent. 
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On  comment»  par  placer  la  fonte  sur  le  coke  Incandescent  dont 
la  combustion  est  activée  par  le  vent  des  tuyères.  La  fonte  se 
liquéfie  et  tombe  par  gouttes  dans  le  creuset;  comme  dans  son 
trajet,  elle  traverse  le  vent  des  tuyères,  elle  donne  lieu  aux 
mêmes  phénomènes  chimiques,  que  nous  avons  vus  s'effectuer 
pendant  la  première  phase  de  l'affinage  au  charbon  de  bois.  Ce- 
pendant, la  fonte  réunie  dans  le  creuset,  ayant  perdu 'presque 
tout  son  silicium,  et  conservé  presque  tout  son  carbone ,  elle 
est  tellement  liquide  qu'on  peut  la  couler  ;  c'est  ainsi ,  en  ef- 
fet ,  qu'on  lui  donne  la  forme  de  plaques.  Dans  cet  état ,  elle  est 
blanche,  aigre  et  cassante  ;  ses  couches  supérieures  sont  rem- 
plies de  boursouflures ,  les  inférieures  sont  compactes  ;  elle  porte 
le  nom  de  ftne-metal. 

Par  cette  première  opération ,  que  l'on  appelle  maxéage,  on 
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enlève  a  la  fonte,  avons-nous  dit,  presque  tout  son  silicium; 
pour  lui  enlever  la  plus  grande  partie  de  son  carbone ,  on  fait  subir 
mfine-metal  un  traitement  spécial  dans  un  four  à  réverbère, 
appelé  four  à  pvMler.  Vous  en  voyez  ici  une  coupe  verticale 

I.  34. 
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Ce  four  étant  chauffé  au  rouge  blanc  par  la  nouille,  qu'on  intro- 
duit par  a  sur  la  grille  dd,  on  répand,  par  l'ouverture  6,  sur  la  sole, 
200  à  250  kil.  de  fine-metal,  auxquels  on  ajoute  environ  50  kil.  de 
scories  très-ferrugineuses  ou  de  battitures  de  fer  [fer oxydé).  Le 
métal  fond  promptement,  et  se  recouvre  de  scories  liquides. 
L'ouvrier ,  avec  un  ringard,  qu'il  passe  par  l'ouverture  c,  brasse 
le  bain  jusqu'à  ce  qu'il  reconnaisse  que  l'affinage  est  suffisam- 
ment avancé.  Il  fait  alors  couler  une  portion  des  scories  par  l'ou- 
verture o  ;  il  rassemble,  avec  son  ringard ,  les  parties  du  fer  affiné 
qu'il  soude  les  unes  aux  autres,  et  forme  plusieurs  boules  qui  sont 
portées  successivement  sous  le  marteau.  Pendant  la  chauffe ,  le 
carbone  du  fine-metal  réduit  une  portion  de  l'oxyde  de  fer  des 
scories,  passe  à  l'état  d'oxyde  de  carbone,  qui  brûle  et  produit 
de  petites  flammes  bleues.  Lorsque  les  fontes  sont  très-pures,  et 
proviennent  surtout  de  fourneaux  chauffés  au  charbon  de  bois  ; 
lorsqu'elles  contiennent  peu  de  silicium,  on  supprime  le  mazéage , 
et  on  les  soumet  immédiatement  au  puddlage. 

On  voit  donc  que  si  dans  l'affinage  par  la  méthode  anglaise ,  on 
distingue  deux  périodes  comme  par  la  méthode  comtoise,  la  pre- 
mière de  ces  périodes  n'est  nécessaire  que  lorsque  les  fontes  sont 
très-siliceuses  ;  de  sorte  que  par  la  méthode  anglaise ,  on  enlève 
successivement  le  silicium ,  puis  le  carbone ,  tandis  que  par  la 
méthode  comtoise ,  on  les  enlève  simultanément. 

Maintenant  que  nous  savons  de  quelle  manière  on  transforme 
la  fonte  en  fer,  examinons  les  propriétés  de  ce  métal ,  tel  qu'on 
le  trouve  dans  le  commerce. 

En  général ,  le  meilleur  fer  est  celui  qui  offre  le  plus  de  dureté 
possible  sans  se  fendre  par  le  choc  :  toutefois ,  on  peut  diviser  le 
fer  ordinaire ,  en  fer  dur  et  en  fer  mou.  Chacune  de  ces  deux 
espèces  de  fer  offre  des  avantages  particuliers.  Pour  donner  un 
exemple  :  si  le  fer  mou  est  plus  malléable  que  le  fer  dur,  celui-ci 
est  plus  ductile  que  le  fer  mou.  Le  fer  puddlé,  qui  est  toujours 
de  qualité  inférieure,  vu  qu'il  est  mal  soudé  et  rempli  de  fis- 
sures, peut  cependant  servir  à  la  fabrication  des  rails,  parce 
qu'il  est  très-dur.  On  ne  peut  donc  se  faire  une  idée  exclusive  des 
bonnes  qualités  du  fer.  Néanmoins,  quelle  que  soit  son  espèce,  il 
peut  avoir  des  défauts ,  que  nous  allons  signaler. 

D'abord  on  désigne  par  fer  mou  le  fer  qui ,  doué  d'une  texture 
grenue,  présente  après  le  martelage,  beaucoup  de  nerf  et  devient 
fibreux. 

Par /ir  dur  on  désigne  celui  qui  conserve  sa  texture  grenue 
malgré  le  martelage. 

Il  arrive  quelquefois  que  le/er  mou  se  casse  à  froid ,  quoiqu'il 
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se  plie  facilement  à  chaud.  Gela  peut  tenir  à  deux  causes  :  à  ce 
qu'il  contient  du  silicium,  ou  bien  à  ce  qu'il  a  été  trop  chauffe.  Dans 
le  premier  cas  le  mal  est  irréparable  ;  dans  le  second  cas  on  rend 
au  fer  Ses  qualités,  en  te  forgeant  de  nouveau. 

Ce  même  défaut  dans  le  fer  dur  dépend  ordinairement  de  la 
présence  du  phosphore  ;  et  lorsque  ce  métal  est  cassant  à  chaud, 
c'est  qu'il  contient  du  soufre.  Dans  ce  cas  il  porte  le  nom  de  fer 
rouverain. 

Un  fer  fibreux  devient  souvent  cristallin  et  perd  sa  ténacité.  Ce 
changement  est  là  reproduction  d'un  phénomène  général  qu'on 
observe  dans  les  corps  qui,  se  trouvant  dans  un  état  moléculaire 
anormal,  tendent  à  rentrer  dans  l'état  normal.  La  forme  cristalline 
du  fer  est  le  tétraèdre  ou  l'octaèdre  :  il  est  naturel  qu'il  tende  à 
prendre  cette  forme  lorsqu'il  ne  l'a  pas. 

On  doit  attribuer  à  cette  tendance  la  rupture  brusque  des  es- 
sieux, des  barres  et  des  instruments  en  fer.  Ce  qui  est  remarquable 
c'est  la  rapidité  du  passage  d'une  forme  à  une  autre.  Dans  la  fabri- 
cation de  quelques  espèces  de  fer,  la  barre  reçoit  sa  forme  au 
moyen  d'un  laminoir  ;  puis  on  en  fdrge  successivement  les  deux 
moitiés.  Ces  deux  opérations  distinctes  étant  terminées,  l'ouvrier 
donne  quelques  coups  de  marteau  sur  la  moitié  qui  a  été  forgée  la 
première.  Lorsque  cette  moitié  s'est  refroidie  jusqu'à  un  certain 
point,  on  remarque  qu'elle  devient  immédiatement  cassante,  et 
que  sa  structure  est  devenue  cristalline,  bien  qu'un  instant  aupara- 
vant elle  fût  fibreuse. 

Si  l'on  se  rappelle  que  le  fer  fibreux  chauffé  au  rouge  peut  être 
frappé  indéfiniment  sans  que  sa  structure  change,  et  que  le  fer 
porté  à  une  température  élevée  perd  ses  propriétés  magnétiques, 
on  entrevoit  la  cause  immédiate  de  ces  métamorphoses. 

La  percussion  fait  vibrer  la  masse  ;  les  chocs  que  cette  masse 
reçoit  produisent  une  induction  magnétique,  et  par  conséquent  la 
polarité  des  molécules  ;  polarité  qui  produit  à  son  tour  la  structure 
cristalline.  Les  vibrations  et  le  magnétisme  semblent  donc  être 
les  causes  immédiates  des  changements  moléculaires  du  fer.  D'a- 
près cela  on  conçoit  pourquoi  les  essieux  ordinaires  se  cassent 
moins  vite  que  les  essieux  des  wagons.  Les  premiers  n'ont  qu'une 
petite  quantité  de  magnétisme ,  à  cause  de  leur  changement  fré- 
quent de  relation  avec  le  méridien  magnétique ,  de  leur  absence 
de  rotation  et  de  leur  isolement  par  les  rayons  des  roues.  Les 
seconds  (  les  essieux  de  wagons)  tournent,  au  contraire,  avec  les 
roues,  et  doivent  devenir  très-magnétiques  pendant  leur  rotation. 
L'on  trouve  donc  ici  les  deux  causes  principales  réunies  :  ajoutons 
que  la  trop  grande  rigidité  de  leurs  ajustements  augmente  l'inten- 
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site  de  tous  les  chocs  produits,  et  hâte  par  conséquent  le  résultat 
dont  nous  parlons. 

Si  l'on  enlevait  à  la  fonte  une  partie  seulement  de  son  carbone, 
ou  si  Ton  ajoutait  au  fer  une  quantité  convenable  de  cette  substance, 
on  aurait  ce  que  Ton  appelle  l'acier. 

Jetez  les  yeux  sur  le  tableau  suivant,  et  vous  verrez  que  dans 
l'acier  les  proportions  de  carbone  et  de  silicium  sont  moindres  que 
dans  la  fonte,  et  plus  grandes  que  dans  le  fer. 

COMPOSITION  MOYENNE  DU  FER,  DR  L* ACIER  ET  DR  LA  FONTE. 

Fer.  Acier.  Fonte  obtenœ  au  charbon  de  bois. 

Grise.  BliHfrc. 

Fer 99,51  99,18  95,90  94,38 

Carbone 24  ,71  2,29  2,50 

Silicium 25  ,05  1,00  0,39 

Manganèse traces  traces  traces  2,40 

Phosphore traces  ,09  0,90  0,33 

100,00  100,00  100,00  100,00 

De  ce  rapprochement  entre  la  composition  des  trois  produits, 
on  conclura  que  la  fonte  moyennement  affinée,  ou  un  minerai  traité 
convenablement  par  la  méthode  catalane,  pourrait  donner  directe- 
ment de  l'acier.  On  appelle  naturel  l'acier  préparé  par  un  de  ces 
deux  procédés,  pour  le  distinguer  de  celui  que  l'on  obtient  par  la 
carburation  du  fer,  -et  qui  porte  le  nom  d'acier  de  cémentation. 
Voilà  les  deux  aciers  types  :  viennent  ensuite  l'acier  fondu  et 
Y  acier  damassé,  qui  ne  sont  que  des  variétés  des  deux  types  pré- 
cédents. 

Nous  avons  vu  que  dans  le  traitement  du  minerai  par  la  mé- 
thode catalane,  on  obtenait  directement  du  fer  malléable  ;  cepen- 
dant il  faut  remarquer  que  dans  certaines  régions  de  la  forge  le 
fer  peut  se  carburer.  Ordinairement  on  le  décarbure  sur  place  ; 
mais  on  peut ,  en  modiâant  la  conduite  de  l'opération,  l'épargner, 
et  en  augmenter  la  production,  de  sorte  que,  par  la  méthode  cata- 
lane, on  obtient  à  volonté  plus  ou  moins  d'acier. 

Pour  cela  il  faut  suivre  beaucoup  de  règles,  dont  le  but  principal 
est  d'éloigner  les  causes  décarburantes.  Nous  savons  que ,  dans 
l'affinage  de  la  fonte,  le  carbone  est  brûlé  par  l'oxygène  de  l'oxyde 
de  fer  contenu  dans  les  bilicates  des  scories  :  nous  savons  donc 
que  les  scories  ferrugineuses  sont  décarburantes  ;  aussi  la  décar- 
buration sera-t-elle  d'autant  plus  prompte  que  leur  contact  avec 
du  fer  carburé  aura  été  plus  prolongé.  Or  une  des  principales  règles 
à  suivre  pour  avoir  de  l'acier  dans  les  forges  catalanes,  c'est  pré- 
cisément de  faire  couler  souvent  les  scories  ferrugineuses,  et  d'abré- 


SEIZIÈME    LEÇON.  553 

gef  ainsi  leur  contact  avec  le  fer  carburé.  Une  autre  règle,  c'est 
d'avoir  beaucoup  moins  de  scories  et  de  mettre  beaucoup  plus  de 
charbon  que  d'ordinaire  :  par  ce  moyen,  on  augmente  la  cause 
carburante  et  on  diminue  celle  qui  produit  un  effet  contraire. 

La  masse  métallique  qui  sort  des  forges  catalanes  n'est  jamais 
formée  exclusivement  d'acier;  certaines  parties  sont  formées  de 
fer  :  mais  comme  l'acier  devient  cassant  par  la  trempe,  il  arrive 
qu'en  refroidissant  d'une  manière  brusque  cette  masse,  on  peut, 
par  des  coups  de  marteau  bien  appliqués,  séparer  l'acier  du  fer. 

L'acier  provenant  des  forges  catalanes  est  employé  sans  affi- 
nage préalable,  et  sert  surtout  à  la  confection  des  armes  blanches, 
des  ressorts,  des  faux,  des  socs  de  charrue,  et  d'autres  instru- 
ments d'agriculture. 

Les  fontes  employées  à  la  fabrication  de  l'acier  sont  les  fontes 
manganésifères  obtenues  dans  les  fourneaux  au  charbon  de  bois. 
Dans  l'affinage,  le  manganèse  rend  les  scories  très-fluides,  et  sert 
à  ralentir  leur  action  décarburante  sur  la  fonte.  Les  localités  où 
l'on  fabrique  Y  acier  de  forge,  c'est-à-dire  celui  que  l'on  produit 
par  la  décarburation  incomplète  de  la  fonte,  sont  très-nombreuses 
en  Europe  ;  et  comme  les  procédés,  quoique  fondés  sur  les  mêmes 
principes,  ne  sont  pas  les  mêmes  dans  toutes  les  usines,  je  me 
bornerai  a  vous  donner  une  idée  succincte  de  celui  que  l'on  pra- 
tique en  France,  et  spécialement  dans  l'Isère. 

On  opère ,  comme  si  l'on  affinait  la  fonte  au  petit  foyer,  par  la 
méthode  comtoise. 

On  charge  sur  le  contrevent  (partie  du  creuset  qui  est  en  face 
delà  tuyère)  1000  à  4200  kil.  de  fonte ,  avec  des  scories  riches, 
provenant  d'une  opération  précédente  :  le  charbon  de  bois  est 
chargé  sur  la  tuyère,  puis  on  conduit  la  fusion  très-lentement; 
elle  doit  durer  au  moins  huit  heures.  Il  faut  que  la  température 
soit  moins  élevée  que  dans  les  feux  d' affiner ie  ordinaires,  et  cepen- 
dant il  est  nécessaire  que  les  scories  restent  bien  fluides.  D'un 
autre  côté,  on  a  soin  de  maintenir  la  fonte  à  l'état  liquide,  et  de  la 
travailler  avec  un  ringard,  pour  en  favoriser  la  décarburation. 

C'est  pendant  cette  période,  qui  dure  environ  6  heures,  qu'a 
lieu  l'affinage.  Il  résulte  de  l'action  que  les  scories  riches  exer- 
cent sur  la  fonte.  Ces  scories,  étant  très-basiques ,  retiennent  fai- 
blement une  certaine  quantité  de  leur  oxyde  de  fer  ;  celui-ci  réa- 
git sur  le  carbone  de  la  fonte ,  et  le  convertit  en  oxyde  de  car- 
bone ;  et  pour  que  la  décarburation  ne  soit  pas  complète,  on  ne 
perd  pas  de  vue  la  surface  du  bain.  Lorsque  celle-ci  commence 
à  s'épaissir,  ou  en  langage  d'usine ,  lorsque  la  fonte  commence 
à  prendre  nature,  on  affaiblit  autant  que  possible  l'action  des 
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scories,  en  y  ajoutait  du  sable  quartzeux,  et*  en  ralentissant  le 
jeu  de  la  tuyère.  Bientôt,  c'est  le  tour  de  l'acier  de  prendre 
nature,  car  il  vient  former  à  la  surface,  une  croûte  spongieuse , 
dont  l'ouvrier  fait  une  loupe  qu'il  pousse  vers  le  contrevent.  Après 
la  première  croûte ,  une  seconde  se  forme ,  puis  une  troisième 
«t  ainsi  de  suite,  jusqu'à  ce  que  tout  l'acier  ait  été  enlevé. 
Chaque  loupe  est  martelée ,  puis  chauffée  de  nouveau  pour  être 
étirée. 

D'après  ce  que  nous  avons  dit  sur  la  fabrication  de  l'acier  natu- 
rel ou  de  forge,  on  conçoit  que  ce  produit  ne  peut  pas  être  homo- 
gène ;  aussi  dans  une  même  opération ,  obtient-on  de  l'acier  pro- 
prement dit,  enfer  acier  eux,  et  du  fer.  La  proportion  de  ce 
dernier  sera  toujours  plus  grande  lorsqu'on  opère  par  la  mé- 
thode catalane ,  que  lorsqu'on  traite  des  fontes. 

Voyons  de  quelle  manière  on  se  procure  l'acier  de  cémentation, 
c'est-à-dire  comment  on  introduit  du  carbone  dans  le  fer. 

L'acier  de  cémentation  s'obtient  en  chauffant  dans  des  caisses 
en  briques  réfractaires,  du  bon  fer  entouré  de  charbon  en  poudre. 
Les  caisses  de  cémentation  ont  de  %  à  5  mètred  de  longueur,  de 
0m,7  à  0œ,9  de  largeur,  et  autant  de  hauteur  :  elles  sont  disposées 
dans  un  four  voûté,  et  la  flamme  les  enveloppe  de  toute  part.  Le 
combustible  est  généralement  de  la  houille ,  quelquefois  du  bois. 
Pour  charger  une  caisse  de  cémentation ,  on  commence  par  mettre 
dans  son  fond  une  couche  bien  tassée  de  cément,  ayant  5  centi- 
mètres d'épaisseur  '.  On  dispose  sur  cette  couche  un  lit  de  barres 
de  fer  placées  de  champ,  et  espacées  d'un  centimètre  environ. 
Elles  doivent  être  plus  courtes  que  l'intérieur  de  la  caisse ,  pour 
que  leur  dilatation  s'opère  librement.  On  répand  et  on  tasse  du 
cément  sur  ce  premier  lit,  de  manière  à  en  former  une  couche  de 
4  5  à  20  millimètres  d'épaisseur,  sur  laquelle'  on  met  un  second  lit 
de  barres.  On  procède  ainsi  jusqu'à  45  centimètres  des  bords,  et 
on  remplit  la  caisse  avec  du  sable  quartzeux.  Chaque  four  ren- 
ferme deux  caisses  qui  doivent  contenir  en  tout  de  42  à  25,000 
kilogr.  de  fer. 

Dans  les  parois  du  four,  sont  ménagés  de  petits  ouvreaux  qui 
correspondent  à  des  ouvertures  pratiquées  dans  les  caisses.  Par 
cette  disposition ,  on  peut  retirer  de  temps  à  autre  des  barres 
de  fer,  qui  servent  de  témoins,  et  permettent  de  surveiller  les  pro- 
grès de  la  cémentation.  Lorsque  les  caisses  sont  assez  chauffées 
pour  être  rouges ,  -on  les  entretient  à  cette  température ,  pendant 

(1)  Le  cément  se  compose  de  charbon  de  bois  dnr  pulvérisé,  mêlé  souvent  à  ~ 
de  son  poids  de  cendre ,  et  à  un  peu  de  sel  marin. 
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un  nombre  de  jours  proportionné  à  la  section  transversale  des 
barres  et  au  degré  de  carburation  qu'on  veut  leur  donner.  On 
achève  l'opération  en  laissant  refroidir  le  fourneau  avec  lenteur. 
En  général,  une  opération  dure  de  46  à  20  jours. 

La  surface  des  barres  les  mieux  forgées  devient  très-inégale,  et 
se  recouvre  d'ampoules  ;  ce  qui  a  fait  donner  à  l'acier  de  cémen- 
tation ,  le  nom  $  acier-poule. 

L'acier  brut,  quelle  que  soit  sa  provenance ,  ne  peut  avoir  que 
des  applications  très-bornées.  Celui  de  cémentation ,  par  exemple, 
ne  sert  guère  que  pour  faire  des  ressorts  de  voiture  ou  des  objets 
grossiers.  Gela  tient  à  ce  qu'il  manque  d'homogénéité.  Nous  avons 
déjà  fait  ressortir  cette  circonstance  ,  en  parlant  de  l'acier  naturel. 
On  conçoit  qu'une  barre  de  fer  ne  peut  s'aciérer  uniformément 
dans  toute  sa  masse.  En  effet ,  elle  se  cémente,  en  s'imbibant  de 
charbon  de  proche  en  proche,  à  partir  de  la  surface  ;  or  il  est  évi- 
dent que  ses  parties  centrales  seront  toujours  moins  carburées 
que  ses  parties  extérieures  ;  la  surface  sera  déjà  devenue  de  l'a- 
cier, tandis  que  le  centre  sera  encore  â  l'état  de  fer  doux. 

Il  faut  donc  diminuer  autant  que  possible  ces  inégalités  ;  on  y 
parvient  par  le  corroyage.  Voici  en  quoi  consiste  cette  opération. 

On  forme  des  trousses  avec  plusieurs  barres  d'acier  brut ,  qu'on 
assortit ,  en  alternant  celles  qui  sont  très-aciérées,  avec  celles  qui 
le  sont  moins.  On  chauffe  ces  trousses  dans  des  foyers  à  tuyères, 
et  on  en  fait  de  nouvelles  barres.  Celles-ci ,  trempées  et  cassées , 
servent ,  avec  leurs  fragments ,  à  former  de  nouvelles  trousses , 
qui  après  chauffage,  seront  encore  converties  en  barres.  A  chaque 
opération,  la  masse  devient  plus  homogène,  mais  elle  perd  un  peu 
de  son  carbone  ;  par  suite  de  cette  perte,  ses  propriétés  se  modi- 
fient de  telle  sorte  que,  dans  les  usines,  on  répète  plus  ou  moins 
le  corroyage ,  suivant  la  nature  de  l'acier  que  l'on  veut  obtenir. 

V acier  corroyé,  et  surtout  celui  qui  a  été  produit  par  cémen- 
tation, est  susceptible  d'un  beau  poli ,  et  peut  servir  à  la  fabrica- 
tion des  objets  de  quincaillerie,  car  il  a  une  texture  très-serrée  et 
un  grain  très-fin.  Cependant,  il  n'est  pas  encore  doué  d'une  homo- 
généité parfaite  ;  aussi  se  rouille-t-il  facilement,  et  dès  que  la  rouille 
a  commencé ,  elle  se  propage  bientôt  à  toute  la  masse  ;  en  outre, 
cette  sorte  d'acier  n'a  pas  une  texture  assez  fine  pour  servir  à  la 
confection  d'instruments  à  tranchant  délié.  D'un  autre  côté ,  l'acier 
brut  de  cémentation  se  prête  beaucoup  moins  bien  au  corroyage 
que  l'acier  de  forge  ;  d'abord  parce  qu'il  se  décarbure  plus  facile- 
ment par  suite  dos  nombreuses  chaudes  qu'il  doit  subir ,  ensuite 
parce  qu'il  ne  perd  qu'imparfaitement  les  solutions  de  continuité 
(  pailles)  produites  par  la  cémentation. 


6S6  cmma  kléhsntaike. 

On  évite  tous  ces  inconvénients  en  donnant  l'homogénéité  aux 
aciers,  par  le  moyen  de  la  fusion. 

Voici  comment  on  prépare  l'acier  fondu  : 

On  commence  par  chauffer  au  coke,  graduellement ,  et  environ 
pendant  42  heures,  un  fourneau  à  vent,  dont  vous  voyez  ici  une 
coupe  verticale  (fig.  72). 

La  température  étant  au  rouge  sombre  ,  on  y  place  deux  creu- 
sets vides,  parfaitement  desséchés,  et  revêtus  de  leur  couvercle. 
On  remplit  le  fourneau  avec  du  coke ,  on  ouvre  complètement  le 
registre  r,  pour  qu'an  bout  d'une  demi-heure  la  chaleur  parvienne 
a  son  plus  haut  degré.  On  charge  alors  les  creusets ,  en  introdui- 
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sent  dans  chacun  d'eus  43  à  14  kilogrammes  d'acier  brut.  La 
charge  faite,  on  remplit  le  fourneau  de  coke,  et  on  fait  marcher 
la  chautfe  environ  pendant  i  heures.  Après  ce  temps ,  on  retire 
les  creusets ,  et  on  coule  l'acier  dans  des  lingotièies.  Le  plus 
estimé  est  celui  que  l'on  fabrique  aux  Indes,  et  qui  porte  le  nom 
A' acier  fVootx. 

L'acier  fondu  a  une  texture  très-homogène;  il  sert  aux  usages 
les  plus  délicats  de  la  coutellerie  et  de  la  bijouterie  ;  il  sert  aussi 
a  la  confection  des  médailles;  maie  comme  il  ne  peut  supporter  le 
choc  du  balancier,  on  commence  par  le  détaciérer,  en  le  chauf- 
fant, après  l'avoir  recouvert  avec  de  la  limaille  de  fer  :  dès  qu'il 
est  redevenu  fer,  on  le  frappe  au  balancier,  puis  on  le  convertit 
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de  nouveau  en  acier;  à  cet  effet,  on  le  recouvre  de  poussière  de 
charbon,  et  on  le  chauffe.  Le  procédé  semblerait  plus  court  si  l'on 
frappait  d'abord  les  médailles  en  fer,  et  si  on  les  convertissait 
ensuite  en  acier.  Mais  le  fer  n'a  pas  une  texture  assez  homogène 
pour  reproduire,  sous  la  pression  du  balancier,  les  empreintes  les 
plus  fines.  Quand  on  convertit  l'acier  en  fer,  on  lui  ôte  sa  dureté, 
mais  on  lui  laisse  sa  texture. 

Après  avoir  vu  comment  on  peut  se  procurer  le  meilleur  acier, 
étudions-en  les  propriétés  génériques. 

L'acier  est  brillant,  susceptible  d'un  beau  poli,  très-ductile  et 
très-malléable.  Sa  texture  est  grenue,  mais  ses  grains  sont  fins  et 
serrés.  Sa  densité  est  un  peu  moindre  que  celle  du  fer. 

Chauffé  au  rouge,  et  refroidi  peu  à  peu ,  il  conserve  toutes  ses 
propriétés  physiques  ;  mais  refroidi  brusquement,  il  devient  très- 
dur  et  cassant  ;  c'est  alors  de  V acier  trempé.  Cette  propriété  le 
distingue  particulièrement  du  fer. 

La  dureté  que  l'acier  acquiert  par  la  trempe  est  en  raison  de 
la  célérité  du  refroidissement  et  de  la  différence  entre  la  tempé- 
rature du  métal  et  celle  du  milieu  refroidissant.  Supposez ,  par 
exemple,  une  masse  d'eau  à  +  30°,  plongez-y  une  lame  d'acier 
chauffée  au  rouge  sombre  :  cette  lame  acquerra  une  dureté  quel- 
conque :  répétez  l'expérience  avec  de  l'eau  à  0°,  la  dureté  de  votre 
lame  sera  plus  grande  :  il  en  sera  de  même  si ,  au  lieu  de  refroi- 
dir l'eau,  vous  chauffez  davantage  la  lame. 

Il  est  donc  prouvé  que  le  degré  de  la  trempe  dépend  de  la  tem- 
pérature du  métal  et  de  celle  du  milieu.  Je  vais  vous  prouver 
qu'il  dépend  aussi  de  la  célérité  du  refroidissement. 

Soient  deux  masses  égales,  Tune  de  mercure,  l'autre  d'eau,  ayant 
la  même  température.  Qu'on  y  plonge  séparément  deux  lames 
d'acier  semblables  et  également  chauffées.  Celle  qui  sera  plongée 
dans  l'eau  deviendra  moins  dure  que  celle  qui  sera  plongée  dans 
le  mercure,  parce  qu'elle  se  refroidira  moins  rapidement ,  l'eau 
étant  un  mauvais  conducteur  de  la  chaleur. 

Tous  ces  faits  prouvent  que  l'on  peut  communiquer  à  l'acier 
divers  degrés  de  dureté,  en  variant  les  deux  conditions  suivantes  : 

*re  Rapidité  de  refroidissement  ; 

2e  Différence  de  température  entre  le  milieu  refroidissant  et 
l'acier. 

Les  artisans  suivent  cette  règle  lorsque,  dans  l'opération  de  la 
trempe ,  ils  chauffent  plus  ou  moins  l'acier,  et  le  plongent  tantôt 
dans  un  liquide,  tantôt  dans  un  autre. 

On  trempe  souvent  l'acier  par  un  procédé  tout  différent.  Lors- 
qu'on chauffe  ce  métal  autant  qu'on  l'a  chauffé  quand  on  l'a 
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trempé,  puis  qu'on  le  laisse  refroidir  lentement,  il  perd  sa  dureté, 
redevient  ductile  et  malléable  ;  en  un  mot*  il  se  détrempe  complè- 
tement ;  mais ,  à  mesure  que  sa  température  s'élève ,  il  se  mani- 
feste à  sa  surface  une  série  de  colorations  dont  chaque  terme  cor- 
respond à  un  degré  déterminé  de  chaleur,  et  par  conséquent  à  un 
degré  particulier  de  détrempe. 

Pour  donnera  l'acier  une  trempe  voulue,  quelques  artisans  com- 
mencent par  le  tremper  au  maximum,  puis  ils  le  chauffent  peu  à 
peu  jusqu'à  l'apparition  de  la  couleur  qui  correspond  à  la  trempe 
cherchée. 

Voici  les  différentes  nuances  et  les  températures  correspon- 
dantes : 

COLORATIONS  QUE  L' ACIER  TREMPÉ  MANIFESTE  A   DIFFÉRENTES 

TEMPÉRATURES. 

Jaune  paille +  220* 

Jaune  d'or +  U0* 

Bran +  255» 

Pourpre -f  265# 

Bleu  clair +  285e 

Bleu  indigo » -j-  295° 

Bleu  très-foncé -f  31 5« 

Vert-d'eau +  332» 

On  a  cru  pendant  longtemps  que  la  singulière  propriété  qu'a 
l'acier  de  durcir  par  la  trempe,  était  due  à  des  causes  toutes  mé- 
caniques :  la  densité  plus  faible  de  l'acier  trempé  appuyait  cette 
opinion  ;  mais  M.  Rarsten  a  fait  voir  que  d'autres  causes  peuvent  y 
contribuer  :  dans  l'acier  trempé ,  par  exemple,  le  carbone  est  dis- 
tribué d'une  manière  uniforme;  tandis  qu'il  en  est  autrement 
pour  l'acier  non  trempé  ou  recuit.  Dans  les  deux  cas  le  carbone 
est  à  l'état  de  carbure  de  fer. 

L'acier  fond  à  la  température  qui  ramollit  le  fer.  Ainsi  les  points 
de  fusion  de  la  fonte  de  l'acier  et  du  fer  ont  une  relation  avec  les 
quantités  de  carbone  contenues  dans  les  trois  matières.  Moins  il  y 
a  de  carbone,  plus  le  point  de  fusion  est  élevé  :  c'est  pourquoi  la 
fonte  est  plus  fusible  que  l'acier,  et  celui-ci  plus  que  le  fer. 

L'acier  chauffé  avec  du  fer  perd  du  carbone  ;  il  en  prend ,  au 
contraire,  si  on  le  chauffe  après  l'avoir  entouré  de  charbon  en 
poudre.  Plus  il  sera  carburé,  plus  il  durcira  par  la  trempe  ;  cepen- 
dant, au  delà  de  certaines  limites,  il  acquiert  beaucoup  des  pro- 
priétés de  la  fonte. 

Les  propriétés  chimiques  de  l'acier  sont  généralement  les  mêmes 
que  celles  du  fer.  On  ne  saurait  distinguer  ces  deux  matières  que 
par  la  trempe,  et  par  la  tache  noire  que  les  acides  laissent  sur 
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l'acier  ;  tache  qui  est  plus  intense  que  celle  qu'ils  laissent  sur 
le  fer. 

Expliquons  cette  différence,  et  disons  tout  le  parti  que  l'on  en  a 
tiré.  Nous  terminerons  par  là  l'examen  de  l'acier. 

Quand  on  dépose  sur  de  l'acier  une  goutte  d'acide  sulfurique, 
par  exemple,  le  métal  de  la  surface  baignée  se  dissout,  et  le  charbon, 
qui  reste  isolé,  produit  une  tache  noire  :  dans  les  mêmes  circon- 
stances, le  fer  donne  lieu  à  une  tache  moins  intense,  parce  qu'il 
contient  fort  peu  de  carbone.  D'un  autre  côté,  la  tache  de  l'acier 
ne  sera  homogène  que  dans  le  cas  où  le  carbone  se  trouvera  éga- 
lement distribué  dans  la  masse.  C'est  d'après  cette  considération 
que  l'on  fabrique  Yacier  damassé,  qui,  sous  le  nom  de  damas, 
nous  venait  autrefois  de  l'Orient. 

Le  damas  n'est  que  de  l'acier  où  le  carbone  n'est  pas  distribué 
d'une  manière  uniforme.  Plongé  dans  un  acide,  il  met  à  nu  le  car- 
bone de  sa  surface ,  et  prend  l'aspect  caractéristique  qui  le  dis- 
tingue. 

On  le  prépare  en  fondant  3  kilog.  de  fer  avec  -^  de  graphite,  £  de 
battitures ,  et  ■£  de  dolomie  qui  doit  servir  de  fondant.  Quand  le 
creuset  commence  à  s'affaisser  l'opération  est  terminée.  Le  culot, 
séparé  des  scories,  est  forgé,  trempé,  poli,  et,  enfin,  soumis  à  l'ac- 
tion d'une  substance  susceptible  de  mordre  au  fer  sans  toucher 
au  carbone. ' L'acide  sulfurique,  le  vinaigre,  la  bière,  le  jus  de 
citron  et  le  sulfate  de  fer  alumineux ,  sont  les  meilleurs  mor- 
dants. 

L'Europe  fabrique  du  damas  d'excellente  qualité ,  grâce  aux 
recherches  de  M.  Anozoff,  ingénieur  russe,  recherches  qui  sont 
consignées  dans  Y  annuaire  du  journal  des  mines  de  Russie,  et 
dont  vous  trouverez  un  résumé  dans  le  Dictionnaire  des  arts  et 
manufactures. 

On  peut  encore  obtenir  de  beaux  damassés  avec  de  l'acier  qui 
contiendrait  de  petites  quantités  de  certains  métaux,  tels  que  tung- 
stène, molybdène,  chrome,  platine,  titane,  etc.,  etc.  On  remar- 
quera que  ces  métaux  sont  très-peu  attaquables  par  les  acides. 

Résumons  les  traits  principaux  de  la  fabrication  du  fer. 

Les  minerais  (  fer  oxydé)  sont  toujours  associés  à  de  la  gangue. 
Lorsque  celle-ci  est  de  nature  argileuse,  ils  peuvent  être  traités  par 
la  méthode  catalane.  On  obtient  ainsi  des  mélanges  de  fer  doux, 
de  fer  aciéreux,  et  d'acier,  où  dominera  l'un  ou  l'autre  des  produits, 
suivant  la  conduite  de  l'opération  :  la  gangue  devient  fusible  parce 
qu'elle  se  convertit  en  un  silicate  double  d'alumine  et  de  fer. 

Lorsqu'on  traite  les  minerais  dans  les  hauts-fourneaux,  on  y 
ajoute  des  matières  minérales  capables  de  former,  avec  la  gangue, 
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une  scorie  composée  de  silicate  d'alumine  et  de  chaux.  Gomme 
une  scorie  de  cette  sorte  n'est  fusible  qu'à  une  haute  température, 
le  fer  réduit  dans  de  pareilles  conditions,  se  combine  avec  le  car- 
bone et  devient  fonte. 

Dans  les  deux  procédés,  la  réduction  du  minerai  est  déterminée 
en  grande  partie  par  l'oxyde  de  carbone,  et  très-peu  par  l'action 
directe  du  charbon.  La  fonte  peut  être  blanche  ou  grise  :  elle  est 
grise  lorsqu'une  partie  de  son  carbone  est  sous  forme  de  graphite; 
dans  cet  état,  elle  sert  à  la  confection  des  objets  moulés  :  lors- 
qu'elle est  blanche,  elle  est  réservée  à  l'affinage. 

La  conversion  de  la  fonte  en  fer  est  fondée  sur  l'action  décar- 
burante des  silicates  de  fer  :  une  partie  de  la  base  de  ces  silicates 
réagit  sur  le  carbone  de  la  fonte  et  le  transforme  en  oxyde  de 
carbone  ;  dès  lors  la  fonte,  en  perdant  du  carbone ,  passe  à  l'état 
de  fer. 

Si  l'affinage  n'est  fait  qu'à  demi,  au  lieu  de  fer  on  a  de  l'acier, 
et  si  l'on  ajoute  au  fer  une  certaine  quantité  de  carbone  on  a  en- 
core de  l'acier. 

L'acier  préparé  par  un  demi-affinage,  ou  dans  le  traitement  à  ta 
catalane,  est  appelé  acier  naturel;  celui  que  l'on  obtient  par  la 
carburation  du  fer,  est  appelé  acier  de  cémentation.  Plus  la  cé- 
mentation sera  prolongée ,  plus  grande  sera  la  carburation  ;  si 
bien  que  l'on  pourra  rendre  le  fer  aussi  fusible  que  la  fonte  en 
lui  faisant  absorber  du  carbone. 

L'acier  se  distingue  du  fer  parce  qu'il  a  la  propriété  de  durcir 
par  la  trempe  :  il  n'est  homogène  qu'après  avoir  subi  la  fusion. 

Le  fer,  fortement  chauffé  avec  du  graphite  et  un  flux,  produit  un 
acier  qui,  sous  l'action  des  acides,  devient  moiré  :  il  porte  alors  le 
nom  d'acier  damassé. 

La  proportion  du  carbone  dans  l'acier  étant  intermédiaire  entre 
celle  qui  existe  dans  la  fonte  et  celle  qui  existe  dans  le  fer,  il  en 
résulte  que  la  fonte  ne  se  convertira  en  fer  qu'après  avoir  passé 
par  l'état  d'acier  ;  et  réciproquement,  le  fer  deviendra  de  l'acier 
avant  d'acquérir  la  fusibilité  de  la  fonte.  Ainsi,  la  fusibilité  de  ces 
trois  matières  dépend  de  la  quantité  de  carbone  qu'elles  contien- 
nent. La  fonte  fond  avant  l'acier ,  celui-ci  avant  le  fer,  parce  que 
la  première  est  plus  carburée  que  le  second,  qui,  à  son  tour,  l'est 
davantage  que  le  dernier. 

Arrivons  au  fer  chimiquement  pur.  C'est  dans  cet  état  que  nous 
allons  le  considérer  désormais,  et  que  nous  le  supposerons  faire 
partie  des  combinaisons  dont  nous  allons  nous  occuper. 

Le  fer  le  plus  pur,  mais  préparé  par  les  moyens  que  nous  con- 
naissons, contient  toujours  de  petites  quantités  de  matières  étran- 
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gères.  Le  fer  absolument  pur  ne  peut  être  obtenu  que  par  Fac- 
tion réductive  du  gaz  hydrogène  sur  un  oxyde  ou  un  chlorure 
de  fer ,  préparés  artificiellement  ;  ou  bien  encore  en  fondant  un 
excellent  fer  du  commerce  avec  de  l'oxyde  de  fer  et  du  verre  pilé  : 
cette  dernière  substance  sert  de  fondant,  l'autre  oxyde  le  carbone, 
le  phosphore  et  le  silicium  ,  qui  se  trouvent  dans  le  métal  ordi- 
naire. Les  produits  fixes  de  l'oxydation  passent  dans  le  fondant, 
qui  abrite  le  fer  de  l'action  de  l'air. 

Le  fer  cristallise  dans  le  système  cubique  :  sa  couleur  est  le 
blanc  d'argent;  sa  densité  est  7,84.  On  a  remarqué  qu'elle  diminue 
si  l'on  fait  passer  le  métal  à  la  filière  ou  au  laminoir.  Ce  fait,  quoique 
étrange ,  n'est  pas  cependant  unique.  U  en  est  de  même,  par 
exemple,  de  la  porcelaine;  plus  elle  est  cuite,  moins  elle  est 
dense. 

Le  fer  ne  fond  qu'à  la  température  la  plus  élevée  que  l'on  puisse 
atteindre  dans  un  bon  fourneau  à  vent.  A  +  950°  du  thermomètre 
à  air  il  se  ramollit  assez  pour  pouvoir  être  soudé  sur  lui-même.  Il 
possède  à  un  haut  degré  la  vertu  magnétique  qu'il  perd  à  la  cha- 
leur blanche.  Son  équivalent  est  350,  son  symbole  est  Fe. 

L'air  n'a  d'action  sur  le  fer  qu'à  une  température  élevée  :  la  sur- 
face "du  métal  prend  diverses  colorations  à  mesure  que  la  chaleur 
augmente;  à  -f  234°  elle  devient  jaune  d'or;  à  +  250°  violet- 
pourpre,  à  +  300°  bleue ,  à  +  400°  toute  coloration  disparait  pour 
reparaître  plus  tard  ,  et  disparaître  encore  ;  enfin,  elle  redevient 
bleue  quelques  instants  avant  la  chaleur  rouge ,  température  de 
l'oxydation. 

Le  fer  se  combine  avec  la  plus  grande  partie  des  corps  simples  : 
avec  les  métaux  pour  former  des  alliages;  avec  les  métalloïdes 
pour  former  des  composés,  qui  prennent  leur  nom  suivant  les 
règles  que  nous  avons  expliquées  en  parlant  de  la  nomenclature. 

L'eau  n'agit  pas  sur  le  fer,  mais ,  avec  le  concours  de  l'air , 
l'action  est  très-prompte;  il  en  résulte  ce  que  l'on  appelle  la 
rouille.  Si  les  éléments  de  l'air  n'étaient  pas  solubles  dans  l'eau, 
ou  bien  si  l'air  n'était  exclusivement  formé  que  d'oxygène  et 
d'azote ,  le  fer  ne  se  rouillerait  pas.  L'acide  carbonique  est  la 
cause  qui  détermine  le  commencement  de  l'oxydation.  11  se  forme 
d'abord  un  carbonate  de  protoxyde,  qui,  plus  tard,  passe  à  l'état 
de  sesquioxyde  :  dès  qu'un  point  de  la  surface  du  fer  est  oxydé,  ce 
point ,  ainsi  que  je  vous  l'ai  dit  ailleurs ,  devient  un  foyer  d'où 
l'oxydation  ultérieure  se  propage  rapidement  en  vertu  d'une  ac- 
tion électrique;  car  le  fer  et  son  oxyde  constituent,  par  leur 
contact,  un  couple  voltaïque  qui  détermine  la  décomposition  de 
l'eau.  Dès  lors,  non-seulement  l'acide  carbonique  de  l'air,  mais 
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encore  l'oxygène  de  l'eau  décomposée ,  contribuent  à  oxyder  le 
fer.  Ainsi  l'acide  carbonique,  sous  l'influence  de  l'humidité,  est  la 
cause  initiale  de  l'oxydation ,  et  l'électricité  en  est  la  cause  conti- 
nuatrice. 

L'intervention  de  l'électricité  dans  la  formation  de  la  rouille 
explique  la  présence  de  l'ammoniaque  dans  la  rouille  elle-même. 
En  effet,  si  l'eau,  en  se  décomposant,  fixe  son  oxygène  sur  le 
métal,  son  hydrogène  se  combine  avec  l'azote  dissous  dans  l'eau 
et  forme  de  l'ammoniaque. 

Le  fer  peut  être  préservé  de  l'oxydation  au  moyen  des  alcalis, 
du  borax,  des  huiles  siccatives,  ou  en  le  recouvrant  d'une  couche 
d'étain  (  fer-blanc)  ou  de  zinc  (fer  galvanisé) . 

Depuis  quelque  temps  on  a  imaginé  de  rendre  inoxydable  la 
fonte  et  le  fer. en  les  recouvrant  d'une  espèce  d'émail,  ou  d'un 
verni  de  nature  vitreuse  ;  et  comme  on  est  parvenu  à  obtenir  des 
ustensiles  qui  peuvent  aller  au  feu  sans  que  l'enduit  qui  les  recouvre 
se  fendille,  on  conçoit  combien  est  grand  le  parti  qu'on  peut  tirer 
de  cette  invention.  La  tôle  dont  sont  faits  les  tuyaux  de  poêle,  se 
détériore  avec  une  grande  facilité  :  les  vases  en  fonte  ou  en  fer 
communiquent  aux  aliments  un  goût  désagréable,  et  leur  conser- 
vation exige  des  soins  ;  au  surplus  tout  objet  en  fer  qui  éprouve 
l'action  de  l'air  et  de  la  chaleur  doit  nécessairement  s'user.  Il  n'en 
sera  plus  de  même  lorsqu'on  aura  popularisé  l'usage  d'enduire 
d'une  couche  vitreuse  la  plus  grande  partie  des  ustensiles  qui 
servent  aux  usages  domestiques. 

Le  fer  incandescent  décompose  l'eau  et  s'empare  de  son  oxy- 
gène :  il  réduit  la  plus  grande  partie  des  oxydes  appartenant  aux 
4  dernières  sections,  et  décompose,  môme  à,  froid,  les  hydracides 
dont  il  remplace  l'hydrogène. 

Certains  acides  sont  aussi  décomposés  par  le  fer,  qui  s'oxyde 
aux  dépens  de  leur  oxygène.  L'acide  azotique,  qui  est  du  nombre, 
présente  dans  quelques  cas  un  phénomène  assez  singulier  :  si  l'on 
plonge  une  lame  de  fer  dans  de  l'acide  azotique  ordinaire ,  une 
réaction  très-vive  se  manifeste  aussitôt;  en  transportant  cette 
même  lame  dans  de  l'acide  azotique  fumant,  toute  réaction  cesse  ; 
et  quand  même  on  plongerait  de  nouveau  la  lame  dans  le  même 
acide  ordinaire,  qu'elle  décomposait  naguère  avec  tant  d'énergie, 
la  réaction  n'aurait  plus  lieu  qu'après  un  certain  laps  de  temps. 
Le  fer  est  donc  devenu  passif  par  cela  seul  qu'il  a  été  plongé 
dans  de  l'acide  azotique  concentré. 

M.  Schœnbein  attribue  la  cause  de  ce  phénomène  à  l'acide  azo- 
teux qui  accompagne  toujours  l'acide  azotique  fumant.  Quoi  qu'il 
en  soit,  dans  ces  circonstances,  le  fer  peut  perdre  temporairement, 
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toute  son  activité  chimique.  Remarquez  bien  que  le  fer  devient 
encore  passif  quand  on  le  met  en  contact  avec  d'autres  liquides , 
tels  que  l'acide  acétique  cristallisable,  l'alcool  anhydre ,  l'ammo- 
niaque, les  solutions  alcalines,  et  le  sulfure  de  potassium.  Il  paraît 
que  tous  ces  faits  dépendent  de  la  même  cause.  Mis  en  contact 
avec  ces  substances ,  le  fer  se  constitue  dans  un  état  électrique 
particulier,  et  perd  par  cela  même  sa  faculté  ordinaire  d'agir , 
ce  qui  le  prouve  c'est  qu'on  peut  la  lui  rendre,  en  le  faisant  fonc- 
tionner, comme  pôle  négatif,  dans  un  circuit  voltaïque. 

La  nature  de  ce  phénomène  une  fois  connue,  on  parvient  à  ex- 
pliquer d'autres  faits,  qui,  pendant  longtemps,  ont  été  considérés 
comme  des  anomalies.  Pourquoi  le  fer  ne  décompose-t-il  pas  une 
dissolution  alcoolique  d'azotate  de  cuivre  ?  Parce  que  l'alcool  rend 
passif  le  cuivre.  Pourquoi  le  fer  ne  précipite-t-ii  pas  le  cuivre  dis- 
sous dans  l'ammoniaque?  Parce  que  cette  dissolution  agit  sur  le 
fer  à  la  manière  de  l'alcool. 

te  fer  se  combine  en  trois  proportions  avec  l'oxygène  ;  deux  de 
ces  combinaisons  sont  basiques,  et  la  troisième  acide. 

Vous  en  voyez  ici  :  les  formules. 

Fe  0  ==  Protoxyde  de  fer. 
Fe*  05  «  Sesquioxyde  de  fer. 
Fe  0*  =  Acide  ferrique. 

Los  deux  oxydes ,  en  se  combinant  entre  eux ,  forment  des 
oxydes  salins  dont  le  plus  connu  est  l'oxyde  magnétique 

(FeO,Fe*Os). 

La  matière  qui  donne  la  couleur  rouge  ou  jaune  aux  argiles, 
et  aux  ocres,  est  le  sesquioxyde  de  fer  :  l'hématite,  le  fer  oligiste, 
sont  encore  de  ce  même  sesquioxyde.  Dans  la  nature,  on  le  trouve 
souvent  à  l'état  d'hydrate  :  telle  est  la  rouille  dont  se  recouvre  le 
fer  plongé  dans  l'eau  (  2  Fe*  O8  +  3  aq). 

Le  moyen  le  plus  expéditif  pour  préparer  le  sesquioxyde  de 
fer,  consisté  à  verser  un  excès  d'ammoniaque  dans  une  dissolu- 
tion d'un  sel  ayant  pour  base  cet  oxyde.  Il  se  forme  un  dépôt 
jaune-rouge  qu'on  lave  avec  soin  et  qu'on  calcine  ensuite  pour 
chasser  les  dernières  portions  d'ammoniaque  que  l'eau  n'aurait 
pas  enlevées.  On  peut  aussi  le  préparer  en  calcinant  un  sel  de 
fer,  dont  l'acide  serait  décomposable  par  la  chaleur.  Préparé  de  la 
sorte,  il  porte  le  nom  de  colcothar. 

Le  sesquioxyde  de  fer  est  isomorphe  avec  l'alumine,  et  la  rem- 
place en  toute  proportion  dans  les  combinaisons.  Fortement  cal- 
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ciné,  il  perd  un  peu  de  son  oxygène  et  passe  à  l'état  d'oxyde 
magnétique.  Lorsqu'il  a  été  préparé  par  voie  humide,  il  est 
facilement  réduit  par  l'hydrogène  :  il  suffit  de  l'exposer  à  un  cou- 
rant de  ce  gaz  et  de  le  chauffer  légèrement  :  le  fer  métallique  qui 
en  résulte  est  divisé  de  telle  sorte,  qu'il  s'enflamme  spontanément 
lorsqu'on  le  projette  dans  l'air  [fer  pyrophorique  de  Magnus  ). 

Le  charbon  et  l'oxyde  de  carbone  réduisent  aussi  le  sesquioxyde 
de  fer  :  nous  en  avons  la  preuve  dans  le  traitement  des  minerais. 

Les  acides  les  plus  faibles  peuvent  le  dissoudre,  mais  seulement 
lorsqu'il  n'a  pas  été  calciné,  autrement  il  n'est  attaqué  que  par 
des  acides  énergiques  et  bouillants. 

.  Cet  oxyde  est  employé  comme  couleur  vitrifiable  ;  on  s'en  sert 
pour  le  polissage  de  l'or,  de  l'argent,  des  glaces,  et  pour  l'affinage 
des  rasoirs. 

J'ai  peu  de  choses  à  vous  dire  sur  le  protoxyde  de  fer  (FeO), 
Il  a  une  tendance  si  marquée  à  passer  à  Fétat  de  sesquioxyde , 
qu'à  l'instant  même  où  on  le  met  en  liberté,  en  décomposant  par 
les  alcalis  un  sel  dont  il  est  la  base ,  il  change  immédiatement 
de  couleur  et  passe  du  blanc  au  vert,  au  gris,  au  bleu  et  enfin  au 
jaune.  Même  quand  on  le  prépare  par  voie  sèche,  il  contient  tou- 
jours un  peu  de  sesquioxyde;  il  forme  alors  tantôt  l'oxyde  ma- 
gnétique, tantôt  Y  oxyde  des  battitures  '. 

D'après  une  ancienne  observation  de  M.  Sarzeaud  (observa- 
tion dont  l'exactitude  a  été  bien  des  fois  constatée),  lorsque  le 
protoxyde  de  fer  hydraté  passe  à  l'état  de  sesquioxyde,  il  se  forme 
toujours  de  l'ammoniaque.  Il  est  possible  qu'il  se  passe  pour  le 
protoxyde  ce  qui  se  passe  pour  le  fer  métallique  lui-même.  Leur 
oxydation  se  rattacherait,  du  moins  en  grande  partie,  à  la  décom- 
position de  l'eau. 

Le  protoxyde  de  fer  est  une  base  assez  énergique,  aussi  les  sels 
dont  il  fait  partie  ont-ils  une  réaction  beaucoup  moins  acide  que  la 
réaction  des  sels  à  base  de  sesquioxyde.  Indépendamment  de  cette 
différence,  l'action  des  alcalis  sur  une  dissolution  saline  contenant 
les  deux  oxydes,  le  prouve  d'une  manière  évidente.  Si  l'on  verse 
par  gouttes  de  l'ammoniaque  faible  dans  une  dissolution  étendue  et 
chaude  de  protosulfate  et  de  sesquisulfate  de  fer,  le  sesquioxyde 
se  séparera  le  premier  ;  et  tant  qu'il  en  restera  une  trace  dans  le 
liquide,  l'ammoniaque  ne  déplacera  pas  le  protoxyde. 

1.  On  appelle  ainsi  les  écailles  noires  qui  se  détachent  du  fer  incandescent, 
lorsqu'il  est  frappé  avec  un  marteau.  Cet  oxyde  appartient  à  la  classe  des  oxydes 
salins ,  mais  sa  composition  paraît  varier  suivant  les  circonstances  de  sa  formation. 
Ainsi  d'après  M.  Berthier,  il  aurait  la  formule  Fe*  O3, 4  Fe  0.  D'après  M.  Mosander 
la  formule  serait  Fe2  O3,  6  Fe  O. 
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Ces  deux  oxydes  sont  très-répandus  dans  la  nature.  Il  est  diffi- 
cile d'analyser  une  substance  minérale  ou  organique,  sans  qu'on  y 
découvre  du  fer  oxydé.  Les  terres  arables  qui  ne  sont  pas  en  con- 
tact avec  l'air,  renferment  du  fer  à  l'état  de  protoxyde  ;  celles  qui 
sont  exposées  à  l'action  de  l'air  renferment  du  fer  à  l'état  de  ses- 
quioxyde  :  aussi  en  exposant  à  l'air  les  premières,  changent-elles 
de  couleur ,  parce  que  leur  fer  déjà  oxydé ,  absorbe  encore  de 
l'oxygène. 

On  connaît  une  substance  naturelle  ferrugineuse  appelée  oxyde 
magnétique.  Quand  elle  est  cristallisée,  elle  a  la  forme  de  l'oc- 
taèdre régulier.  Par  sa  composition,  elle  se  place  entre  le  pro- 
toxyde et  le  sesquioxyde.  En  effet ,  pour  un  équivalent  de  fer, 
elle  en  renferme  un  et  un  tiers  d'oxygène.  Mais  évidemment 
c'est  un  oxyde  salin  formé  par  la  réunion  d'une  molécule  de 
chaque  oxyde 

(FeO  +  Fe20»  =  Fe*04). 

Nous  pouvons  le  produire  à  volonté ,  soit  en  faisant  arriver  de 
la  vapeur  d'eau  sur  du  fil  de  fer  incandescent,  soit  en  décompo- 
sant par  la  potasse  une  dissolution  d'équivalents  égaux  des  deux 
sels,  l'un  à  base  de  protoxyde,  l'autre  à  base  de  sesquioxyde. 

Préparé  par  ce  dernier  procédé,  il  est  sous  forme  d'une  poudre 
noire  attirable  à  l'aimant,  et  qui  peut  fondre  à  une  haute  tempé- 
rature sans  se  décomposer.  Cela  se  conçoit ,  car  le  sesquioxyde 
de  fer,  fortement  chauffé,  passe  à  l'état  d'oxyde  magnétique. 
Traité  par  les  acides  puissants,  il  s'y  dissout,  et  lorsqu'il  est  mis 
en  liberté  par  les  alcalis,  on  le  retrouve  avec  toutes  ses  proprié- 
tés primitives. 

En  sa  qualité  d'oxyde  salin ,  il  ne  peut  former  de  sels  particu- 
liers. Dissous  par  les  acides  et  évaporé ,  il  produira  toujours  un 
mélange  de  deux  sels. 

Il  est  utile  de  connaître  cet  oxyde  intermédiaire,  parce  qu'il  est 
très-répandu.  C'est  peut-être  à  sa  présence  qu'est  due  celle  du 
protoxyde  signalée  dans  la  plus  grande  partie  des  matières  natu- 
relles. En  outre,  il  est  le  meilleur  des  minerais  *.  Enfin,  l'aimant 
naturel  en  est  formé  presque  entièrement. 

La  troisième  combinaison  du  fer  avec  l'oxygène  n'est  connue 
que  par  les  travaux  de  M.  Fremy.  Elle  se  compose  d'une  molé- 
cule de  fer  et  de  3  d'oxygène.  On  ne  la  connaît  qu'en  combinaison 
avec  les  bases  :  dès  qu'on  veut  l'isoler  elle  se  décompose  en  ses- 
quioxyde de  fer  et  en  oxygène. 

1.  Le  fer  de  Suède  doit  sa  supériorité  à  ce  qu'il  est  tiré  d'un  minerai  magnétique. 
i.  32 
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L'existence  de  V acide  ferrique  constitue  un  rapprochement  de 
plus  entre  le  fer  et  le  manganèse.  Ces  deux  métaux  se  ressemblent 
notablement  par  leurs  propriétés  chimiques.  Aussi  s'accompagnent- 
ils  partout  ;  et  il  est  rare  qu'on  ne  trouve  un  peu  de  manganèse  là 
où  l'on  trouve  du  fer.  On  se  demandait  pourquoi  de  ces  deux  mé- 
taux le  manganèse  seul  pouvait  s'acidifier.  M.  Fremy  a  fait  dis- 
paraître cette  discordance  en  découvrant  l'acide  ferrique. 

On  obtient  le  ferrate  de  potasse  en  projetant  dans  un  creuset 
chauffé  au  rouge  un  mélange  d'azotate  de  potasse  et  de  limaille  de 
fer  ;  ou  bien  encore,  en  faisant  arriver  un  courant  de  chlore  dans 
une  dissolution  alcaline  tenant  en  suspension  du  sesquioxyde  de 
fer  hydraté. 

La  dissolution  de  ferrate  de  potasse  est  d'un  beau  rouge  ;  on 
en  sépare  le  sel  en  y  ajoutant  beaucoup  de  potasse ,  substance 
dans  laquelle  le  ferrate  est  insoluble. 

Avant  de  passer  à  l'étude  d'autres  combinaisons  ferriques,  il 
importe  que  nous  connaissions  les  réactions  caractéristiques  des 
deux  oxydes  lorsqu'ils  sont  à  l'état  de  sel  et  dissous  dans  l'eau. 

Il  est  impossible  de  confondre  les  sels  à  base  de  fer  avec  tous 
ceux  que  nous  connaissons  jusqu'à  présent.  L'hydrosulfate  d'am- 
moniaque précipite  tous  les  sels  de  fer  en  noir.  Cette  réaction 
suffit  pour  les  distinguer  des  sels  de  manganèse ,  d'alumine  ,  de 
magnésie,  de  chaux,  etc.,  etc. 

Les  moyens  que  l'on  emploie  pour  ne  pas  confondre  les  sels  de 
fer  à  base  de  protoxyde  avec  les  sels  de  fer  à  base  de  sesquioxyde, 
sont  fort  nombreux.  Je  me  bornerai  à  vous  indiquer  dans  le  ta- 
bleau suivant ,  les  plus  sûrs  et  les  plus  usités  : 

PRINCIPALES  RÉACTIONS  DBS  DISSOLUTIONS  SALINES. 

A  base  de  protoxyde        A  base  de  sesquioxyde 
de  fer.  de  fer. 

Dissolution  de  potasse i  P  palse^au  Tert^  }  PréciPité ™gebnm. 

/précipité  blanc  que  \  Drécipité  d,  n  ^ 
id.       de  prussiate  jaune  de  potasse.  ]  Tair  bleuit  peu  à  jr        bleu 

(peu.  ) 

id.       de  prussiate  rougede potasse.  [  PreclPl^unbean  j  point  de  réaction> 

Infusion  de  noii  de  galle point  de  réaction,  f  préCip^c£leU  n0ir 

La  difficulté  d'avoir  des  sels  à  base  de  protoxyde  absolument 
exempts  de  la  moindre  trace  de  sesquioxyde,  fait  que  toutes  les 
réactions  propres  à  cette  classe  de  composés  ne  sont  pas  toujours 
très-nettes.  Le  prussiate  jaune  de  potasse  n'y  produira  que  rare- 
ment un  précipité  blanc;  en  général,  ce  précipité  sera  bleuâtre. 
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La  noix  de  galle,  qui  ne  devrait  donner  aucune  réaction,  produit 
presque  toujours  une  légère  coloration  violette.  Ce  dernier  réactif 
est  le  plus  employé  pour  découvrir  des  traces  de  sesquioxyde  de  fer. 
La  série  des  combinaisons  sulfurées  est  encore  plus  nombreuse 
que  celle  des  combinaisons  oxydées  :  elle  comprend  au  moins  7 
termes ,  qui  sont  : 

iA  Le  sous-sulfure  de  fer Fe9S 

ï»  id Fe*S 

3°  Le  protosulfure  de  fer Fe  S 

4e  Le  sesquisulfure  de  fer Fe2  S3 

5e  Le  bisulfure  (  pyrite  martiale  ) . . .  Fe  S1 

6°  La  pyrite  magnétique Fe7S» 

7°  Le.persulfuredefer Fe  S3 

Trois  de  ces  composés  doivent  fixer  notre  attention  :  la  pyrite 
martiale \  la  pyrite  magnétique  et  le  protosulfure  :  les  deux  pre- 
miers parce  qu'ils  sont  très-répandus  dans  la  nature  ;  le  dernier 
parce  qu'on  a  l'occasion  de  le  préparer  fréquemment  dans  les 
laboratoires. 

Sous  les  noms  de  pyrite  jaune  ou  fer  sulfuré  cubique  et  de 
pyrite  blanche  ou  pyrite  prismatique,  on  connaît  une  combinai- 
son naturelle  formée  d'un  équivalent  de  fer  et  deux  de  soufre.  La 
pyrite  prismatique  est  rare  ;  la  pyrite  cubique  très-commune.  Cette 
dernière  est  tellement  dure  qu'elle  fait  feu  au  briquet.  Sa  densité 
est  4,98.  On  en  trouve  que  l'air  n'altère  pas,  tandis  que  certaines 
variétés  absorbent  l'oxygène  et  se  convertissent  en  sulfate  de  fer. 
La  pyrite  prismatique  est  une  des  plus  altérables.  C'est  à  sa  pré- 
sence dans  les  schistes  houilliers  que  Ton  attribue  les  incendies 
spontanés  qui  éclatent  dans  certaines  mines. 

La  pyrite  de  fer  devient  magnétique  lorsqu'on  la  fond  en  vase 
clos,  et  elle  perd  en  même  temps  une  certaine  portion  de  soufre  : 
chauffée  à  l'air  libre ,  elle  s'oxyde  et  passe  à  l'état  de  sulfate  ;  ce 
sel  se  décompose  à  son  tour,  et  on  n'a  pour  résidu  que  du  ses- 
quioxyde de  fer  (colcothar). 

La  pyrite  magnétique  naturelle  se  présente  sous  forme  de 
prismes  hexaèdres  réguliers.  On  l'appelle  magnétique  parce  qu'elle 
agit  sur  le  barreau  aimanté  :  elle  a  la  couleur  du  bronze  ;  sa  com- 
position n'est  pas  constante,  mais  souvent  elle  est  formée  de 
7  équivalents  de  fer  et  8  de  soufre. 

D'après  M.  Gustave  Rose,  sa  véritable  formule  serait  : 

5FeS  +  Fe*S5 

D'autres  chimistes  pensent  que  c'est  une  combinaison  de  proto- 
sulfure et  de  bisulfure.  Ce  qu'il  y  a  de  certain,  c'est  que  générale- 
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ment  elle  est  composée  de  telle  sorte  que  le  fer  est  au  soufre 

Le  sulfure  de  fer  que  Ton  obtient  en  calcinant  un  mélange,  en 
proportions  convenables,  de  pyrite  martiale  et  de  charbon,  a  la 
même  composition  que  celui  que  Ton  précipite,  par  l'hydrosulfate 
d'ammoniaque,  d'une  dissolution  d'un  sel  à  base  de  protoxyde  de 
fer.  L'un  et  l'autre  ont  cette  formule  Fe  S.  On  peut  aussi  préparer 
ce  même  protosulfure,  en  chauffant,  en  vase  clos,  un  mélange  de 
soufre  et  de  fer  en  lames  minces. 

Le  protosulfure  de  fer  y  préparé  par  voie  sèche,  est  cassant  et 
a  un  reflet  métallique  :  préparé  par  voie  humide,  il  est  noir,  pul- 
vérulent ,  et  absorbe  l'oxygène  de  l'air  avec  une  extrême  facilité. 

Vous  voyez  sur  ce  Bltre  du  sulfure  de  fer  encore  humide,  dont 
la  surface  est  blanchâtre  :  il  y  a  quelques  heures  elle  était  noire. 
Ce  changement  tient  à  ce  que  le  sulfure  a  subi  l'action  de  l'air, 
et  qu'une  petite  portion  s'est  déjà  transformée  en  sulfate  de  fer. 
En  effet,  délayons-en  un  peu  dans  l'eau,  jetons  le  mélange  sur  un 
filtre ,  et  nous  verrons,  à  l'aide  des  réactifs,  que  la  liqueur  qui  pas- 
sera limpide  contiendra  de  l'oxyde  de  fer  et  de  l'acide  sulfurique. 

Le  soufre  et  le  fer  en  limaille  se  combinent  ensemble  à  la  tem- 
pérature ordinaire,  lorsqu'ils  sont  suffisamment  humectés.  La  réac- 
tion est  si  énergique  que  le  mélange  s'échauffe  d'une  manière 
notable1.  Quand  on  opère  sur  d'assez  fortes  masses,  la  chaleur 
est  telle  qu'elle  peut  occasionner  des  incendies.  C'est  par  ce 
fait,  et  par  l'expérience  suivante,  que  Lémery  crut  expliquer  la 
cause  des  volcans.  Il  enterra  un  mélange  humide  de  soufre  et 
de  fer  :  au  bout  d'un  certain  temps ,  la  terre  se  déchira  avec  un 
grand  bruit  et  il  en  sortit  des  flammes.  Il  est  évident  que  cette 
explosion  fut  produite  par  la  tension  de  la  vapeur  d'eau,  tension 
qui  fut  assez  grande  pour  briser  l'enveloppe.  Le  sulfure  de  fer 
déjà  très-chaud  lancé  dans  l'air,  brûla  avec  incandescence  et  pro- 
duisit les  apparences  de  la  flamme.  Depuis  lors  on  appela  le  sul- 
fure de  fer  volcan  de  Lémery;  dénomination  qui  fut  abandonnée 
du  temps  de  Lavoisier. 

Après  les  combinaisons  du  fer  avec  le  soufre,  viennent  celles  du 
fer  avec  les  corps  halogènes.  Elles  sont  trop  nombreuses  pour 
qu'on  les  passe  en  revue  une  à  une  :  d'ailleurs,  au  point  de  vue 
chimique,  elles  n'offrent  aucun  intérêt.  Leur  composition  cor- 
respond à  celle  des  deux  oxydes.  Il  existe  donc  un  protochlo- 

1.  Dans  les  laboratoires  on  se  sert  souvent  de  ce  mélange  pour  préparer  l'hydro- 
gène sulfuré  ;  mais  dans  ces  circonstances ,  ce  gax  n'est  jamais  pur  :  il  contient 
toujours  de  l'hydrogène  provenant  de  la  portion  du  fer  qui  a  échappé  à  l'action  dn 
soufre. 
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rure  et  un  sesquichlorure  de  fer,  un  protobromure ,  un  ses- 
quibromure,  etc.,  etc.  La  méthode  de  préparation  est  la  même 
pour  tous.  Lorsque  du  fer  en  excès  sera  mis  en  contact  avec  l'élé- 
ment halogène,  ou  son  hydracide,  on  aura  la  combinaison  au  pre- 
mier degré.  Si  c'est  l'élément  halogène  qui  est  en  excès,  ou  bien 
si  Ton  dissout  le  sesquioxyde  de  fer  dans  l'hydracide,  on  obtiendra 
la  combinaison  au  degré  supérieur.  Quelques-uns  de  ces  composés 
(le  protoiodure  de  fer,  par  exemple,)  sont  employés  en  médecine. 

C'est  ici  la  meilleure  occasion  de  vous  parler  des  combinaisons 
du  fer  avec  le  cyanogène.  Le  cyanogène  se  rapproche  tellement 
des  corps  halogènes,  qu'il  doit  se  combiner  avec  le  fer  d'après  les 
mêmes  lois.  En  effet,  on  connaît  un  protocyanure  et  un  sesqui- 
cyanure  de  fer,  dont  la  composition  correspond  à  celle  des  deux 
chlorures  et  des  deux  oxydes.  Il  existe  même  un  cyanure  de  fer 
salin,  qui,  par  sa  composition,  correspond  à  l'oxyde  de  fer  magné- 
tique. 

Ces  cyanures,  considérés  en  eux-mêmes ,  ne  méritent  pas  plus 
une  étude  spéciale  que  les  autres  combinaisons  halogéniques. 
Mais  il  en  est  autrement  lorsqu'ils  se  combinent  avec  d'autres  cya- 
nures métalliques.  Ils  forment  alors  des  produits  fort  importants, 
non-seulement  à  cause  de  leur  emploi  dans  les  laboratoires  et 
dans  l'industrie,  mais  aussi  par  leur  intérêt  scientifique.  J'ar- 
rive donc  immédiatement  aux  cyanures  qu'on  pourrait  appeler 
multiples,  et  je  m'arrête  spécialement  sur  ceux  qui  portent  le 
nom  vulgaire  de  prussiate  de  potasse  (jaune  et  rouge)  et  de  bleu 
de  Prusse. 

Vous  devez  vous  souvenir  que  lorsque  je  vous  aiparlé  des  com- 
posés alcalins,  je  vous  ai  dit  qu'à  Newcastle  MM.  Possoz  et  Bois- 
sière  fabriquaient  des  quantités  considérables  de  cyanure  de 
potassium ,  en  faisant  agir  l'azote  sur  du  charbon  imprégné  de 
potasse  et  fortement  chauffé.  Si,  au  lieu  de  jeter  ce  charbon  dans 
l'eau  pure  et  simple  pour  lui  enlever  le  cyanure  de  potassium,  on 
le  jette  dans  de  l'eau  tenant  en  suspension  du  fer  spathique  (car- 
bonate de  fer  natif),  il  se  forme  un  composé  de  fer,  de  potassium 
et  de  cyanogène,  qui,  après  avoir  cristallisé  par  évaporation , 
est  livré  au  commerce  sous  le  nom  de  prussiate  jaune  de  po- 
tasse. 

En  France,  oh  prépare  ce. produit  en  se  procurant  d'abord  un 
charbon  très-azoté,  au  moyen  de  la  calcination  de  certaines  ma- 
tières animales,  telles  que  la  chair  desséchée,  la  peau,  le  cuir.  Ce 
charbon  projeté  dans  du  carbonate  de  potasse  tenu  en  fusion  dans 
des  chaudières  en  fonte  où  pénètre  la  flamme  fumeuse  du  four- 
neau à  réverbère,  fournit  une  matière  qui,  traitée  par  Teau  bouil- 
i.  32.' 
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laote,  abandonne  encore  à  ce  liquide  du  prussiate  jaune  de  potasse. 

On  peut  obtenir  ce  même  sel  par  une  multitude  d'autres  procédés 
dont  je  crois  inutile  de  vous  entretenir,  puisqu'ils  ne  sont  pas  pra- 
ticables en  grand. 

Dans  les  deux  procédés  que  nous  venons  de  décrire,  l'azote  se 
combine  directement  avec  le  charbon  pour  former  du  cyanogène, 
et  celui-ci  se  combine  avec  le  métal  du  carbonate  de  potasse. 
Jusqu'ici  il  n'existe  pas  de  différence  dans  les  réactions  ;  mais  il 
y  en  a  une  apparente  lorsque  le  cyanure  de  potassium  se  conver- 
tit en  prussiate  jaune.  A  Newcastle ,  ce  dernier  corps  se  forme , 
par  l'intervention  du  carbonate  de  fer  ;  en  France ,  par  l'inter- 
vention du  fer  des  chaudières  et  des  ringards.  M.  Liebig  a  donné 
la  théorie  de  sa  formation  ;  il  a  établi  que  le  fer  s'introduit  dans 
la  masse  du  charbon  potassé  pendant  la  calcination ,  et  s'oxyde 
plus  tard  aux  dépens  de  l'oxygène  atmosphérique ,  par  son  con- 
tact prolongé  avec  l'eau  bouillante  :  de  sorte  que ,  dans  les  deux 
cas ,  la  formation  du  prussiate  jaune  de  potasse  est  le  résultat  de 
l'action  du  cyanure  de  potassium  sur  l'oxyde  de  fer. 

La  composition  empirique  du  prussiate  jaune  de  potasse  étant 
représentée  par  Cy*Fe  K2  4-3aq. ,  on  se  rend  compte  de  sa  for- 
mation par  l'équivalence  suivante  : 

3KCy  +  FeO  =  Cy,FeKt  +  KO 

Cyanure         Oxyde      Prussiate  jaune    Potasse, 
de  potassium,    de  fer.         de  potasse. 

Les  chimistes  ne  sont  pas  tous  d'accord  sur  la  constitution  de  ce 
corps  :  les  uns  le  considèrent  comme  un  cyanure  double,  le  repré- 
sentent par  la  formule  Fe  Cy,  2  K  Cy  +  3  aq. ,  et  l'appellent  cyanure 
double  de  fer  et  de  potassium. 

Les  autres  y  voient  une  combinaison  de  potassium  et  d'un  ra- 
dical ,  dont  un  des  éléments  est  le  fer,  le  représentent  par  la 
formule  Ka,Cy*Fe  +  3aq.,  et  l'appellent  cyanoferrure  de  po- 
tassium. 

Avant  de  choisir  entre  ces  deux  opinions,  examinons  les  pro- 
priétés de  la  substance  qui  les  a  fait  naître. 

Le  prussiate  jaune  de  potasse  cristallise  en  prismes  à  4  pans 
raccourcis ,  ou  en  tables  dont  la  forme  primitive  est  l'octaè- 
dre. Son  goût  est  d'abord  sucré,  plus  tard  amer  et  salé.  Il  ren- 
ferme 18,8  °/0  d'eau,  qu'il  perd  avant  +  260°.  Il  est  soluble 
dans  quatre  fois  son  poids  d'eau  froide ,  et  dans  deux  fois  son 
poids  d'eau  bouillante  :  il  est  insoluble  dans  l'alcool,  inaltérable  à 
l'air. 

Chauffé  au  rouge,  le  prussiate  jaune  de  potasse  se  décompose  en 
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azote,  cyanure  de  potassium  et  carbure  de  fer  (FeC*)  :  mêlé 
à  des  corps  oxydants  et  fortement  chauffés ,  il  se  décompose  en 
donnant  les  mêmes  produits  qu'il  donnerait  s'il  était  chauffé  seul, 
à  cela  près  que  le  cyanure  de  potassium  se  convertit  en  cyanate  de 
potasse.  Presque  tous  les  sels  métalliques  solubles  décomposent  sa 
dissolution,  et  donnent  lieu  à  des  précipités  souvent  remarquables 
par  leur  couleur  caractéristique.  C'est  à  cause  de  cette  propriété 
que  les  chimistes  lui  attachent  tant  d'importance  :  entre  leurs 
mains,  il  est  un  des  réactifs  les  plus  précieux.  Tous  ces  préci- 
pités ont  une  composition  qui  correspond  généralement  à  celle 
du  prussiate  qui  les  a  déterminés ,  avec  cette  différence  que  le 
potassium  y  est  remplacé  par  une  quantité  équivalente  du  métal 
qui  se  trouvait  dans  la  dissolution  saline. 
Voici  quelques  exemples  de  cette  réaction  remarquable  : 

Cy^Fel^  +  aCuC^SO51  —  Cy»  Fe  Cu*  +  2  KO,  SO$ 

Prussiate  jaune       Sulfate  de  ouirre.         Cyanure  de  fer  Sulfate  de 

de  potasse.  et  de  cuirre,  potasse. 

Cy»FeK*  +  2PbO,AzO»  =  Cy5FePbt  +  2KO,AzO* 

Azotate  de  plomb.        Cyanure  de  fer  Azotate  de 

et  de  plomb.  potasse. 

Cy»  Fe  K*  +  2  Zn Cl  =  Cy»  FeZn*  +  2  KC1 

Chlorure  Cyanure  de      Chlorure  de 

de  sine.  fer  et  de  sine,      potassium, 

etc.    etc.  etc.  etc.      etc.  ete. 

Le  prussiate  jaune  de  potasse,  traité  par  le  chlore,  abandonne 
à  cet  agent  une  partie  de  son  potassium  et  devient  ce  que  Ton  ap- 
pelle prussiate  rouge  de  potasse;  substance  dont  les  réactions 
sont  complètement  différentes,  et  que  nous  examinerons  prochaine- 
ment. Enfin ,  une  dissolution  de  prussiate  jaune  de  potasse  n'est 
décomposée  ,  ni  par  les  alcalis ,  ni  par  les  hydrosulfates 
alcalins. 

Maintenant  que  nous  connaissons  les  propriétés  de  cette  sub- 
stance si  intéressante ,  essayons  de  fixer  nos  idées  sur  sa  na- 
ture. 

Nous  avons  déjà  dit  que  le  prussiate  jaune  de  potasse  est  consi- 
déré tantôt  comme  un  cyanure  double ,  tantôt  comme  une  com- 
binaison de  potassium  et  d'un  radical  composé.  S'il  était 
constitué  comme  un  cyanure  double,  pourquoi  les  alcalis  et  les 
hydrosulfates  alcalins  n'en  précipiteraient-ils  pas  le  fer  à  l'état  de 
sulfure  ou  d'oxyde?  Pourquoi  ce  métal  se  masquerait-il?  Il  est 
évident  que,  dans  ce  composé  ,  le  fer  ne  se  trouve  pas  associé 
aux  autres  éléments ,  d'après  les  mêmes  lois  qui  régissent  son 
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association  aux  éléments  d'un  acide,  au  chlore,  à  l'iode,  etc.  Dans 
les  combinaisons  entre  sel  et  sel ,  entre  chlorure  et  chlorure, 
je  dirais  même  entre  cyanure  et  cyanure ,  les  réactifs  mettent  en 
évidence  chaque  sel,  chaque  chlorure,  chaque  cyanure  :  pourquoi 
donc  n'en  font-ils  pas  autant  pour  le  prussiate  jaune  de  potasse? 

D'après  ces  considérations,  nous  n'envisagerons  donc  pas  cette 
dernière  substance  comme  un  cyanure  double. 

Si  l'opinion,  qui  admet  un  radical  dans  le  prussiate  jaune  de  po- 
tasse, ne  s'appuyait  que  sur  une  hypothèse,  ou  sur  ce  fait  que  dans 
les  échanges  qui  ont  lieu  entre  cette  substance  et  les  sels  métalli- 
ques, le  potassium  seul  est  remplacé  par  un  métal,  nous  aurions 
de  la  peine  à  l'adopter.  Mais  il  y  a  plus  qu'une  hypothèse ,  ainsi 
que  nous  allons  le  voir. 

Si  Ton  soumet  à  l'action  de  l'hydrogène  sulfuré  le  précipité  qui 
se  forme  lorsqu'on  mêle  du  prussiate  jaune  de  potasse  avec  un 
sel  de  plomb,  l'un  et  l'autre  dissous  dans  l'eau,  on  obtient  du  sul- 
fure de  plomb  et  une  substance  dont  la  formule  empirique  est 
H*  Cy*  Fe.  Voici  comment  on  peut  se  rendre  compte  de  sa  for- 
mation. 

Cy*  Fe  Pb*  +  2  HS«=  2  Pb  S  +  H*  Cy*  Fe 

Cyanure  de  fer       Hydro-         Sulfure 
et  de  plomb.         gène  sul-     de  plomb, 
furé. 

Ce  composé  a  une  saveur  acide ,  il  est  soluble  et  cristallisable, 
décompose  les  carbonates  et  se  comporte  comme  un  hydracide. 
Puisqu'il  peut  changer  tout  son  hydrogène  contre  une  quantité 
équivalente  d'un  métal,  il  est  aisé  d'en  fixer  la  formule  rationnelle 
H*,  Cy*  Fe.  Cet  hydracide ,  que  les  chimistes  appellent  acide  hy- 
droferrocyanique ,  est  biatomique ,  car  une  de  ses  molécules  en 
décompose  deux  d'une  base  quelconque,  ou  bien  parce  que  deux 
équivalents  de  son  hydrogène  peuvent  être  remplacés  par  deux 
équivalents  de  deux  métaux  différents.  Mais  s'il  est  un  hydracide, 
il  doit  avoir  un  radical ,  de  même  que  les  acides ,  chlorhydrique, 
cyanhydrique,  etc.,  etc.,  ont  le  leur  (chlore,  cyanogène,  etc.,  etc.). 
Le  radical  de  l'acide  hydroferrocyanique  sera  sans  doute  le  groupe 
Cy*  Fe.  Comparons  ce  nouvel  hydracide  au  prussiate  jaune  de  po- 
tasse; et  nous  verrons  que  celui-ci  n'est  que  de  l'acide  hydroferro- 
cyanique qui  a  changé  son  hydrogène  pour  du  potassium.  En  effet  : 

H*,  Cy*  Fe  =  Acide  hydroferrocyanique. 
K*,  Cy*  Fe  =  Prussiate  jaune  de  potasse. 

Ajoutons ,  qu'indépendamment  de  l'analogie  de  ces  deux  for- 
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mules,  l'expérience  prouve  que  l'acide  hydroferrocyanique ,  mis 
en  contact  avec  de  la  potasse,  donne  naissance  à  du  prussiate  jaune 
de  potasse. 

H*,Cy*Fe+3KO=«3HO+Ka,Cy*Fe 

Acide  hydro-  Prussiate  jaune 

ferrocyanique.  de  potasse. 

Au  surplus,  si  Von  traite  convenablement  le  prussiate  jaune  de 
potasse  par  l'acide  chlorhydrique,  on  obtient  encore  l'acide  hydro- 
ferrocyanique. Dans  ce  cas,  les  deux  radicaux  échangent  entre  eux 
les  métaux  avec  lesquels  ils  sont  combinés. 

Prussiate  jaune  de  potasse  =  K*,  Cy3  Fe  )  (  H',  Cy3  Fe  =  acide  hydroferrocyan . 
Acide  chlorhydriqne . . . .  =  H»,  Cl*       j      l  K2,  Cl2       =  chlorure  de  potassium . 

Tous  ces  faits  permettent  de  considérer  le  prussiate  jaune  de 
potasse  comme  un  corps  analogue,  par  sa  constitution,  aux  chlo 
rures,  aux  bromures,  aux  cyanures,  etc.,  etc.  Son  radical  sera  le 
ferrocyamgcne ,  et  son  véritable  nom  sera  ferrocyanure  de 
potassium. 

11  est  facile  maintenant  d'expliquer  l'action  du  ferrocyanure  de 
potassium  sur  les  combinaisons  métalliques.  Elle  est  du  même 
ordre  que  celle  qu'exerce  un  sel  sur  un  autre  sel ,  lorsque  de  Té- 
change  de  leurs  principes  résulte  un  composé  insoluble. 

Ainsi,  tous  les  précipités  que  détermine  le  ferrocyanure  de  po- 
tassium ne  sont  que  des  ferrocyanures  métalliques  insolubles. 
Leur  composition,  ainsi  que  celle  du  ferrocyanure  de  potassium 
lui-même,  peut  être  exprimée  par  la  formule  générale  M*,  Cy*Fe  : 
formule  où  M  représente  le  métal.Mettez  K*,  ou  Cu*,  ouZn*,  etc., 
à  la  place  de  M8,  vous  aurez  les  ferrocyanures  de  potassium,  de 
cuivre,  de  zinc,  etc. 

On  pourrait  douter  de  l'existence  du  ferrocyanogène ,  parce 
qu'on  ne  l'a  jamais  isolé.  Mais,  pendant  de  longues  années,  on  n'a 
pas  douté  de  l'existence  du  fluor,  bien  qu'on  ne  connût  que  l'acide 
fluorhydrique  :  on  ne  doute  pas  aujourd'hui  de  la  réalité  de  l'acide 
fulminique ,  bien  qu'on  connaisse  seulement  les  fulminates.  De 
même  que  l'existence  d'un  sel  suppose  celle  de  l'acide,  de  même 
l'existence  d'un  hydracide  suppose  celle  du  radical. 

Nous  avons  longuement  insisté  sur  la  nature  du  prussiate  jaune  de 
potasse,  parce  que  nous  le  considérerons  désormais  comme  le  type 
de  la  nombreuse  famille  des  ferrocyanures.  En  outre,  c'est  un 
réactif  trop  précieux  pour  qu'il  soit  permis  d'ignorer  son  mode 
d'action.  Enfin ,  la  grande  consommation  qu'on  en  fait,  pour  pré- 
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parer  le  bleu  de  Prusse,  pour  teindre  directement  les  étoffes  en 
bleu,  et  pour  la  dorure  galvanique,  lui  donne  une  importance  qui 
nous  justifie  du  temps  que  nous  avons  consacré  à  son  étude. 

11  existe  un  autre  composé  de  fer,  de  cyanogène  et  de  potas- 
sium, qui,  lui  aussi,  mérite  d'être  connu.  C'est  pour  les  chimistes 
un  réactif  très-commode ,  et  les  teinturiers  commencent  à  s'en 
servir  avec  succès. 

Je  vous  ai  dit  que,  lorsqu'on  soumet  le  ferrocyanure  de  potas- 
sium (prussiate  jaune  de  potasse)  à  l'action  du  chlore,  il  se  trans- 
forme en  prussiate  rouge  de  potasse,  dont  le  nom  scientifique  est 
fërricyanide  de  potassium.  Cette  dénomination  vous  fait  déjà 
pressentir  qu'il  doit  y  avoir  un  acide  hydroferricyanique  et  un 
radical  ferricyanogène  :  c'est  en  effet  ce  qui  a  lieu. 

Lorsqu'on  fait  passer  du  chlore  dans  une  dissolution  de  ferro- 
cyanure de  potassium,  jusqu'à  ce  qu'une  goutte  versée  dans  un 
sel  de  peroxyde  de  fer  n'y  apporte  aucun  changement ,  il  se 
forme  dans  le  liquide  une  substance  particulière ,  que  l'on  peut, 
par  l'évaporation ,  obtenir  sous  forme  de  beaux  cristaux  rouges. 
Elle  porte  le  nom  de  fërricyanide  de  potassium  (prussiate  rouge 
de  potasse).  Sa  composition  est  représentée  par  Ks,  Cy*  Fe*.  Sa 
formation  est  expliquée  par  cette  équivalence  : 

2  (K»,  Cy5  Fe)  +  Cl  «  KC1  +  K5,  Cye  Fe* 

Ferrocyanure  de  Fërricyanide  «le 

potassium .  potassium . 

Le  chlore  enlève  le  quart  du  potassium  à  deux  molécules  de 
ferrocyanure  :  par  suite  de  cette  soustraction ,  les  éléments  des 
deux  molécules  de  ferrocyanogène  se  groupent  de  telle  sorte 
qu'elles  n'en  font  plus  qu'une  de  ferricyanogène  :  celle-ci,  avec 
les  trois  molécules  de  potassium,  forme  le  fërricyanide  de  potas- 
sium. Mettez  de  l'hydrogène  à  la  place  de  ce  dernier  métal,  vous 
aurez  l'acide  hydroferricyanique,  qui  différera  de  l'acide  hydro- 
ferrocyanique,  parce  qu'il  sera  triatomique. 

Tout  ce  que  nous  avons  dit  sur  les  transformations  du  ferro- 
cyanure de  potassium,  relativement  à  son  action  sur  les  dissolu- 
tions salines  métalliques,  est  applicable  au  fërricyanide  de'  potas- 
sium. Quelques  exemples  le  prouveront  : 

K*,  Cy»  Fe  +  Pb  0,  Az  0»  —  2  KO,  Az  0»  4-  Pb*,  Cy»  Fe 

Ferrocyanure  Azotate  de  Azotate  de  potasse.        Ferrocyanure 

«j     .  j  de  potassium.  plomb.  de  plomb. 

JN°  1  ;  K»,  Cy*  Fe»  +  2  PbO,  AzO*  «  3  KO,  Az  0"  +  Pb»,  Cy6  Fe* 

Fërricyanide  Ferricjanide 

de  potassium.  de  plomb. 
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1 

N°2 

Pb*,Cy*Fe+2HS 

|  Ferrocyanure         Hydrogène 
1      de  plomb.               sulfuré. 

|Pb*,Cy6Fe*  +  3  HS 

[  Ferricyaiiide  de 
\         plomb. 

=  2  PbS 

Sulfure  de 

plomb. 

=  3PbS 

+  Ha,  Cy5  Fe 

Acide  hydro- 
ferrucyaniquo, 

-4-  H5,  Gy6  Fe* 

Acide  hydro- 
ferricyanique. 

N°3 

|H*,Cy*Fe  +  2  KO 

l  Acide  hydro-           Potasse, 
i  ferrocyanique. 

)H*,Cy*Fe»  +  3  KO 

1  Acide  bydroferri- 
l        cyanique. 

=*2  HO 

Eau. 

=  3  HO 

+  K*,  Cy*  Fe 

Ferrocyanure 
de  potassium. 

+  K»,  Cy«  Fe» 

Ferricyaiiide  de 
potassium. 

Le  ferricyanide  de  potassium  cristallise  en  beaux  prismes  rhom- 
boïdaux  d'un  jaune  rouge.  Il  est  anhydre,  inaltérable  à  l'air, 
presque  insoluble  dans  l'alcool,  soluble  dans  38  parties  d'eau 
froide,  et  dans  beaucoup  moins  d'eau  bouillante.  Il  sert  princi- 
palement à  déceler  les  moindres  traces  de  protoxyde  de  fer  dans 
les  dissolutions  salines  :  pour  peu  qu'il  y  en  ait ,  il  y  produit  un 
précipité  d'un  bleu  intense  magnifique,  mélange  de  bleu  de  Prusse 
et  de  ferrocyanure  de  fer. 

2  (  K»,  Cy«  Fe* J  +  6  (  Fe  O,  SO3  )  =  Fe',  Cy^Fe  +  [  (  2  Fe  )»,  (Cy»  FeP  ]  +  6  (  KO,  SO») 
Ferricyanide  de       Sulfate  de  pro-     Ferrocyanure         Bleu  de  Prusse.  Sulfate  de 

potassium.  toxydedefer.  de  ft>r.  potasse. 


On  désigne  par  le  nom  de  Bleu  de  Pi%usse  plusieurs  matières 
bleues  formées  principalement  de  cyanogène  et  de  fer,  mais  qui 
cependant  n'ont  pas  la  même  composition.  Le  véritable  bleu  de 
Prusse  est  le  dépôt  qui  se  forme  dans  une  dissolution  saline  de 
peroxyde  de  fer,  lorsqu'on  y  verse  une  dissolution  de  ferrocyanure 
de  potassium  (prussiate  jaune  de  potasse).  Le  dépôt  bleu  auquel 
donne  lieu  le  ferricyanide  de  potassium  (  prussiate  rouge  de  po- 
tasse )  dans  les  dissolutions  salines  de  protoxyde  de  fer,  n'est  pas 
le  bleu  de  Prusse,  quoiqu'il  en  ait  l'apparence. 

Le  vrai  bleu  de  Prusse  contient  sept  équivalents  de  fer  et  neuf 
de  cyanogène.  Quelques  chimistes  le  considèrent,  tout  en  admet- 
tant le  radical  ferrocyanogène,  comme  un  double  cyanure  ;  d'au- 
tres comme  un  ferrocyanure  de  fer  au  maximum,  correspondant 
en  quelque  sorte  à  un  sesquioxyde. 

On  peut  donc  trouver  dans  les  ouvrages  deux  formules  diffé- 
rentes pour  représenter  la  même  substance  : 

4"  (FeCy)5,  (Fe^Cy*)» 
2«    (2Fe)«,     (Cy'Fe)5 
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La  première  n'a  pas  besoin  d'explications  :  elle  représente  un 
cyanure  satin,  c'est-à-dire  une  réunion  de  deux  cyanures,  dont 
l'un  joue  à  l'égard  de  l'autre  le  rôle  d'acide. 

La  seconde  n'est  pas  aisée  à  saisir.  Aussi  je  tâcherai  de  vous 
l'expliquer. 

On  trouve  dans  cette  formule  3  molécules  de  ferrocyanogène 
et  seulement  4  de  métal  ;  on  dirait  tout  d'abord  qu'il  en  manque 
deux,  car  le  ferrocyanogène  est  biatomique  :  cependant  le  fer  qui 
est  à  la  place  de  l'hydrogène  lui  est  équivalent,  parce  que,  avant 
d'entrer  dans  la  combinaison,  il  était  à  l'état  de  sesquioxyde.  On 
peut  supposer  avec  M.  Laurent  que ,  lorsque  le  fer  est  dans  cet 
état,  il  a  pour  équivalent  233  et  non  pas  350.  Or,  le  premier 
chiffre  se  trouve  justement  compris  6  fois  dans  le  second  multi- 
plié par  4  : 

350X4 

— 6—  =  *33 

En  donnant  au  fer  suroxydé,  surchloruré,  surcyanuré,  etc.,  un 
équivalent  particulier,  et  par  conséquent  un  symbole  spécial  ;  si 
on  l'appelle  ferricum,  et  si  on  le  représente  par  Fe$,  ainsi  que 
le  font  MM.  Laurent  et  Gerhardt,  la  formule  que  nous  discutons 
devient  normale  :  on  y  trouve  autant  de  métal  (ferricum)  que  la 
nature  biatomique  du  ferrocyanogène  exige  (Fe(J)6,  (Cy*Fe)*. 
A  ce  point  de  vue,  le  bleu  de  Prusse  pur  serait  un  ferrocyanure 
de  ferricum. 

Je  vais  donner  une  seconde  explication. 

Supposez  3  molécules  d'acide  hydroferrocyanique  en  présence 
de  deux  molécules  de  sesquioxyde  de  fer,  3  (H*,  Cy5  Fe)  +  2  Fe*  O*. 
L'hydrogène  et  l'oxygène  se  combineront  pour  former  de  l'eau, 
tandis  que  le  fer  réduit  prendra  la  place  de  l'hydrogène  à  côté 
du  ferrocyanogène. 

3  (H*,Cy»Fe)  +  2  Fe*0*  =  6  HO  +  (2  Fe)a,  (Cy'Fe)5 

Acide  hydroferro         Sesquioxyde  Bleu  de  Prusse, 

cyanique.  de  fer. 

En  adoptant  ce  mode  de  réaction,  il  faut  bien  attribuer  aux  4 
molécules  de  fer  un  pouvoir  saturant  égal  à  celui  de  6  molécules 
d'hydrogène  :  il  faut  nécessairement  leur  supposer  quelque  chose 
de  particulier.  C'est  ce  que  M.  Laurent  a  fait  le  premier.     ■ 

Enfin,  la  formation  du  bleu  de  Prusse  peut  être  interprétée 
d'une  manière  encore  plus  simple.  A  cet  effet,  il  faut  admettre  en 
principe  que  les  oxydes,  les  chlorures,  etc.,  supérieurs  sont  des 
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combinaisons  d'oxydes ,  de  chlorures ,  etc. ,  inférieurs  avec  de 
l'oxygène  ,  du  chlore ,  etc.  Cela  admis ,  le  bleu  de  Prusse  est  un 
sesquiferrocyanure. 

Si  deux  molécules  de  sesquioxyde  de  fer  ne  sont  que  4  molé- 
cules de  protoxyde  plus  2  molécules  d'oxygène,  lorsqu'elles  se 
trouveront  en  présence  de  3  molécules  d'acide  hydroferrocyanique, 
ou  de  ferrocyanure  de  potassium,  elles  donneront  naissance  à  du 
ferrocyanure  de  fer,  plus  du  ferrocyanogène,  c'est-à-dire  du  bleu 
de  Prusse. 

2  (Fe*  O*  +  O)  +  3  (H* ,  Cy*  Fe)  =  6  HO  +  [2  (Fe*,  Cy  »  Fe)  +  Cy'Fe] 

Sesquioxyde  de  fer.  Acide  hydro-  Bleu  de  Prusse. 

ferrocyanique . 

De  sorte  que  la  formule  qui  représentera  cette  dernière  sub- 
stance ,  deviendra  aussi  simple  que  celle  du  sesquioxyde  de  fer 
considéré  ainsi  que  nous  l'avons  dit  : 


FeO     + 

<H 

s 

Fe04 

Protoxyde 

Oxygène. 

Sesquioxyde 

de  fer. 

de  fer. 

Fe*,  Cy5  Fe  +  (  Cy*  Fe);  —  Fe»  ( Cy*  Fe)1  ± 

Proto-ferrooya-         Ferrocyano-  Sesquiferrocyanure 

nure  de  fer.  gène.  de  fer,  ou  bleu  de 

Prusse. 

Je  dois  ici  faire  une  remarque  qui  est  en  même  temps  un  acte 
de  justice.  Malgré  tous  mes  efforts,  peut-être  plusieurs  d'entre 
vous  ne  comprendront-ils  ces  interprétations  qu'après  avoir  lon- 
guement médité.  Or,  l'école  unitaire  aplanit  toutes  les  difficul- 
tés par  la  simplicité  de  ses  formules  ;  pour  elle  l'acide  hydro- 
ferrocyanique est  un  groupement  moléculaire  dont  l'élément  hy- 
drogène peut  être  remplacé  par  un  autre  métal  ;  par  conséquent, 
le  bleu  de  Prusse  ne  diffère* de  cet  acide  que  parce  qu'il  renferme 
ûuferricum  à  la  place  de  l'hydrogène. 

Acide  hydro-ferrocyaiiique. ...  =  C*  Az5  Fe,  2  H 

Bleu  de  Prusse =  C«AzsFe,2FeP 

Cyanoferrure  de  potassium. . .  =  Ce  Az'Fe,  2K 
etc.  etc.  etc. 

», 
Il  est  évident  que  si  dans  les  combinaisons  chimiques  on  n'ad- 
met d'autre  prédisposition  qu*  celle  qui  permet  qu'un  ou  plusieurs 
éléments  soient  remplacés ,  l'explication  des  réactions  devient 
plus  simple,  et  les  discussions  tombent  d'elles-mêmes. 
Comme  le  bleu  de  Prusse  soumis  à  l'action  de  l'acide  chlor- 
I.  33 
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hydrique  froid,  met  en  liberté  de  l'acide  hydroferrocyanique,  et 
que,  soumis  à  l'action  des  bases  sol u blés,  il  abandonne  du  fer  à 
l'état  de  sesquioxyde,  en  donnant  naissance  à  des  ferrocyanures 
alcalins  ordinaires,  nous  le  considérerons  comme  un  sesquiferro- 
cyanure,  ou,  d'après  le  langage  de  M.  Liebig,  comme  un  ferro- 
cyanide  de  fer. 

Le  bleu  de  Prusse  préparé  par  le  procédé  ordinaire  a  toujours 
une  composition  un  peu  différente  de  celle  qu'indique  la  formule. 
Cela  tient  à  ce  que,  au  lieu  d'employer  un  sel  pur  à  base  de  per- 
oxyde de  fer,  on  se  sert  de  sels  qui  renferment  le  fer  à  deux  de- 
grés d'oxydation.  Au  surplus  le  bleu  de  Prusse,  que  Ton  appelle 
azur  de  Berlin,  renferme  toujours  une  certaine  quantité  d'alumine. 

Le  bleu  de  Prusse  du  commerce  est  en  masses  plus  ou  moins 
compactes  à  cassure  terne  :  il  est  d'un  bleu  foncé  à  reflet  rougeâtre , 
et  prend  par  le  frottement  un  bel  éclat  métallique  bronzé  ayant 
quelque  analogie  avec  l'indigo.  Le  bleu  de  Prusse  est  complètement 
insoluble  dans  l'eau  et  l'alcool,  et  inattaquable  par  les  acides  éten- 
dus. Desséché  dans  l'air  ou  dans  le  vide,  il  renferme  9  équivalents 
d'eau  qu'il  n'abandonne  qu'à  +  200°,  température  à  laquelle  il  se 
décompose.  Comme  parmi  les  produits  de  sa  décomposition  on  re- 
marque du  carbonate  et  du  cyanhydrate  d'ammoniaque ,  il  faut 
qu'une  partie  de  l'eau  se  décompose  à  son  tour. 

Dans  le  vide ,  sous  l'influence  d'une  chaleur  modérée  ou  de  la 
lumière  directe,  le  bleu  de  Prusse  dégage  du  cyanogène  (Ca  Az) 
et  laisse  un  résidu  jaune  de  protocyanure  de  fer/ Celui-ci  redevient 
bleu,  par  l'action  de  l'air,  et  met  en  liberté  du  sesquioxyde  de  fer. 
Cela  doit  être ,  car  comment  pourrait-il ,  dans  ces  circonstances, 
prendre  du  cyanogène  sans  perdre  du  fer?  En  effet: 

3  (Fe»,  Cy5  Fe)  +  3  0  =  Fe*  05  +  [(2  Fe)f, (Cy'Fe)* } 

Ferrocyanure  de  fer.        Oxj-         Sesqui-  Rleu  de  Prusse. 

gène,    oxyde  de  fer. 

Cette  réaction  (observée  par  M.  Chevreul)  explique  pourquoi 
les  étoffes,  colorées  par  le  bleu  de  Prusse,  perdent  leur  éclat  à  la 
lumière  et  le  reprennent  dans  l'obscurité.  La  lumière  joue,  dans  ce 
cas,  un  rôle  réducteur;  l'air  un  rôle  oxydant. 

Au  reste,  sous  des  influences  réductrices,  le  bleu  de  Prusse  perd 
toujours  de  sa  couleur.  C'est  ainsi  qu'il  se  comporte  en  présence 
du  fer,  du  zinc  et  de  l'hydrogène  sulfuré ,  corps  réducteurs  par 
excellence. 

Lorsque  le  bleu  de  Prusse  est  bien  sec,  il  brûle  à  l'air  au  contact 
d'un  corps  enflammé ,  et  laisse  un  résidu  de  sesquioxyde  de  fer. 
L'acide  azotique  le  décompose  complètement.  L'acide  sulfurique 
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concentré  le  transforme  en  une  masse  blanche ,  mais  il  se  régé- 
nère si  l'on  ajoute  de  l'eau  au  mélange. 

Après  avoir  été  24  à  48  heures  en  contact  avec  l'acide  hydro- 
chlorique,  ou  l'acide  sulfurique,  le  bleu  de  Prusse  devient  soluble 
dans  l'acide  oxalique.  A  l'état  de  dissolution ,  non-seulement  il 
peut  être  appliqué  par  impression ,  mais  il  peut  être  employé 
comme  la  plus  grande  partie  des  matières  colorantes.  Les  propor- 
tions les  plus  convenables  pour  obtenir  une  belle  dissolution  sont 
les  suivantes  :  8  parties'  de  bleu  de  Prusse ,  préalablement  traité 
par  l'acide  sulfurique,  1  partie  d'acide  oxalique,  et  25  parties 
d'eau.  C'est  ainsi  qu'on  prépare  F  encre  bleue. 

Bien  que  l'azotate  de  sesquioxyde  de  fer  soit  le  sel  qui  produit 
le  bleu  de  Prusse  le  plus  brillant,  néanmoins,  pour  préparer  ce 
dernier,  on  n'emploie  guère  que  le  sulfate  de  fer  ordinaire. 

Le  produit  immédiat  de  l'action  du  prussiate  de  potasse  sur  le 
sulfate  de  fer  n'est  pas  le  bleu  de  Prusse,  mais  bien  le  ferrocya- 
nure  de  fer  :  celui-ci ,  par  l'action  de  l'air,  se  colore  et  passe  à 
l'état  de  sesquiferrocyanure  (bleu  de  Prusse).  Mais  comme  ce 
changement  ne  peut  s'opérer  qu'à  la  condition  qu'un  peu  de  ses- 
quioxyde de  fer  devienne  libre,  la  nuance  du  produit  est  légère- 
ment altérée  par  la  présence  de  ce  corps,  C'est  pourquoi  M.  Liebig 
recommande  de  traiter  par  l'acide  chlorhydrique  le  bleu  de  Prusse 
encore  humide.  Le  sesquioxyde  de  fer  étant  ainsi  enlevé,  la  nuance 
du  produit  se  rehausse. 

Le  bleu  de  Prusse  est  d'autant  plus  beau  que  le  prussiate  jaune 
qui  a  servi  à  le  préparer  était  plus  pur.  Ce  sel ,  avant  d'être  pu- 
rifié ,  renferme  des  quantités  variables  de  carbonate  de  potasse  : 
or  cette  substance,  versée  dans  une  dissolution  de  protosulfate  de 
fer,  donne  lieu  à  un  précipité  d'oxyde  de  fer  qui  jaunit  par  l'action 
de  l'air.  Pour  éviter  cet  inconvénient ,  les  fabricants  français  neu- 
tralisent le  carbonate  de  potasse  par  l'acide  sulfurique  ;  les  fabri- 
cants prussiens,  par  l'alun  :  l'alumine  qui  devient  libre  reste  mêlée 
au  bleu  de  Prusse,  dont  elle  n'altère  pas  la  couleur.  Cependant, 
plus  il  contient  d'alumine,  moins  il  présente  d'éclat  cuivré  lorsqu'on 
le  frotte. 

En  résumé,  le  fer  et  le  cyanogène  se  combinent,  et  dans  certains 
cas  forment  un  composé  pouvant  jouer  le  rôle  d'un  corps  simple. 
Trois  molécules  de  cyanogène  et  une  de  fer  constituent  le  radical 
ferrocyanogène  (Cy'Fe).  Ce  radical  se  combine  avec  deux 
molécules  d'hydrogène  pour  former  X acide  hydroferrocyanique 
(H*,  Cy5  Fe),  ou  avec  deux  molécules  métalliques,  pour  former  les 
ferrocyanures  (  M9,  Cy*  Fe).  De  même  qu'il  y  a  des  protochlorures 
et  des  sesquichlorures,  il  y  a  des  protoferrocyanures  et  des  ses- 
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quiferrocyanures.  Les  éléments  de  deux  molécules  de  ferrocya- 
nogène,  en  se  groupant  d'une  manière  particulière,  engendrent  un 
nouveau  radical ,  le  ferricyanogène  (  Cy*  Fe*  )  :  celui-ci  se  com- 
bine avec  3  molécules  d'hydrogène  pour  former  l'acide  hydrofer- 
ricy anique  (H*,CyeFe*),  ou  avec  trois  molécules  métalliques , 
pour  former  les  ferricyanures,  ou  les  ferricyanides  (M*,CyeFet). 
Nous  avons  adopté  cette  théorie  pour  expliquer  les  réactions,  et 
interpréter  la  constitution  des  cyanures  complexes,  dont  le  fer  est 
un  élément,  parce  qu'elle  nous  a  semblé  la  plus  facile;  mais  on 
peut  également  se  rendre  compte  des  mêmes  réactions,  en  consi- 
dérant les  cyanures  complexes  comme  des  cyanures  doubles. 

Puisque  le  fer  donne  deux  oxydes  salifiables,  il  doit  y  avoir 
deux  séries  de  sels  ferriques.  Le  sulfate  de  protoxyde  de  fer  sera 
le  seul  dont  nous  nous  occuperons  à  cause  de  ses  applications. 

On  a  déjà  vu  ailleurs  comment  le  fer,  mis  en  contact  avec 
l'acide  sulfurique  étendu,  décompose  l'eau,  s'empare  de  son  oxy- 
gène passé  à  l'état  d'oxyde,  puis  de  sulfate  de  protoxyde.  Tel  est 
le  procédé  suivi  dans  le  laboratoire,  pour  préparer  ce  dernier  sel. 
En  grand  on  le  prépare  au  moyen  des  pyrites  ou  des  schistes 
pyriteux. 

Nous  savons  que  certaines  pyrites  s'altèrent  à  l'air,  dont  elles 
absorbent  l'oxygène,  et  passent  à  l'état  de  sulfate  de  fer.  Cependant 
certaines  variétés  de  pyrites  résistent  à  l'action  de  l'air,  ou  la  su- 
bissent d'une  manière  très-lente.  Celles-ci  étant  grillées,  se  con- 
vertissent en  sulfate  de  fer  :  ou  bien  encore  on  les  calcine  en  vase 
clos  pour  utiliser  le  soufre  qu'elles  abandonnent  ;  le  résidu  est  un 
sulfure  magnétique  qui  absorbe  promptement  l'oxygène  et  se 
sulfatise. 

Dans  quelques  localités ,  au  lieu  de  pyrites ,  on  exploite  des 
roches  pyrito-schisteuses.  Ces  roches  sont  souvent  altérables  spon- 
tanément, mais  souvent  aussi  on  est  obligé  de  les  griller.  Quel  que 
soit  le  procédé  que  l'on  suivra  pour  la  préparation  des  matières 
premières,  ce  sera  toujours  par  des  lavages  multipliés  qu'on  en 
retirera  le  sulfate  de  fer.  L'évaporation  de  la  dissolution  donnera 
ce  sel  sous  la  forme  de  cristaux  assez  volumineux. 

Le  sulfate  de  fer,  préparé  de  la  sorte,  ne  peut  être  pur,  parce 
que  les  pyrites  ne  le  sont  pas  elles-mêmes.  En  effet,  celui  du  com- 
merce contient  du  cuivre ,  du  zinc,  du  manganèse,  de  l'alumine, 
de  la  magnésie  et  de  la  chaux,  substances  qui  accompagnent  les 
pyrites  ou  leurs  gangues.  Parmi  toutes  ces  impuretés,  le  cuivre 
seul  pourrait  nuire  pour  certaines  applications.  On  l'élimine,  en 
mettant  la  dissolution  du  sel  impur  en  contact  avec  des  lames 
de  fer,  qui  feront  précipiter  le  cuivre  à  l'état  métallique.  Tou- 
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tefois  les  teinturiers  préfèrent,  pour  quelques  cas  particuliers, 
la  couperose  cuprifère.  Aussi  connaît-on  dans  le  commerce ,  sous 
le  nom  de  vitriol  de  Salzbourg,  un  double  sel  où,  pour  trois 
équivalents  de  protosulfate  de  fer,  il  y  en  a  un  de  sulfate  de 
cuivre. 

Arrivons  aux  propriétés  du  sulfate  de  protoxyde  de  fer,  que 
nous  considérerons  comme  étant  très-pur. 

Ce  sel  est  en  prismes  rhomboïdaux  obliques,  verdâtres  :  il  a  une 
saveur  styptique.  \  00  parties  d'eau  à  +  \  5°  en  dissolvent  70  ;  l'eau 
bouillante  en  dissout  3  fois  son  poids.  Sa  composition  est  repré- 
sentée par  FeO,  SO*  +  7aq  :  il  contient  donc  45,5  °/0  d'eau. 
A  +  400°,  il  en  perd  les  f  ;  le  reste  il  ne. le  perd  que  vers  +  300°. 
Lorsqu'il  a  été  chauffé  à  4-400°  il  a  la  composition  qu'il  aurait  s'il 
avait  été  digéré  dans  l'alcool,  car  il  abandonne  à  ce  liquide,  sans 
s'y  dissoudre,  6  équivalents  d'eau.  Chauffé  jusqu'au  rouge  sombre, 
il  se  décompose  en  sesquioxyde  de  fer  (colcothar),  acide  sulfu- 
reux, et  acide  sulfurique  anhydre. 

Les  cristaux  de  sulfate  de  fer,  exposés  à  l'air,  perdent  leur  trans- 
parence, et  prennent  un  aspect  ocreux.  Ce  changement  est  dû  à 
la  formation  d'un  sous-sulfate ,  sous  l'influence  de  l'oxygène  de 
l'air  (FeaO$  )*,  S  O*.  C'est  le  même  sous-sel  qui  se  forme  dans  une 
dissolution  de  sulfate  de  fer  exposée  à  l'air,  et  qui  se  dépose  sous 
forme  d'une  ocre  jaunâtre.  On  peut  détruire  ce  sous-sulfate  en  le 
faisant  bouillir  avec  des  lames  de  fer. 

Les  sels  à  base  de  protoxyde  de  fer,  et  spécialement  celui  qui 
nous  occupe,  se  suroxydent  avec  tant  de  facilité  qu'il  est  néces- 
saire de  prendre  des  précautions  pour  les  dissoudre  dans  l'eau. 
La  principale  est  que  l'eau  soit  désaérée  par  l'ébullition  ;  en 
outre,  il  faut  que  la  dissolution  soit  conservée  à  l'abri  du  contact 
de  l'air. 

La  prompte  action  de  l'air  sur  cette  sorte  de  sels  fait  pressentir 
celle  des  corps  que  l'on  appelle  oxydants.  Le  chlore  et  l'acide 
azotique,  par  exemple,  font  passer  le  protoxyde  à  l'état  de  ses- 
quioxyde.  Au  contraire,  on  pourra  ramener  les  sels  de  sesquioxyde 
à  l'état  de  sels  de  protoxyde,  par  l'action  des  corps  réducteurs.  Que 
l'on  fasse  arriver  un  courant  d'hydrogène  sulfuré  à  travers  une 
dissolution  de  sesquisulfate  de  fer,  on  la  verra  de  rouge  devenir 
verdàtre ,  en  même  temps  qu'il  se  déposera  du  soufre.  Ajoutons 
cependant  que,  dans  aucun  cas,  la  transformation  n'est  nette, 
et  qu'elle  ne  peut  pas  l'être.  En  suroxydant  par  le  chlore ,  par 
exemple ,  il  se  formera  du  sesquichlorure  de  fer  :  en  réduisant, 
par  l'hydrogène  sulfuré,  il  y  aura  de  l'acide. sulfurique  libre.  En 
voici  la  preuve  théorique  : 
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4°  6  FeO,  SO5  +  3  Cl  «  Fe»  Cl»  +  2  (Fe*  Os,  3  SO*) 

Sulfate  de  prot-      Chlore.         Sesqui-        Sulfate  de  sesquioxyde 
oxyde  de  fer.  chlorure  s  de  fer. 

de  fer. 

r  Fef  0»,  3  SO»  +  HS  —  S  +  HO,  S0S  +  2 Fe  0,  SO» 

Sulfate  de  sesquioxyde    Hydro-  Sou-      Acide  sulfu-      Sulfate  de  prot- 
de  fer.  gène      fre.  rlque.  oxyde  de  fer. 

sulfuré. 

Il  est  bon  de  connaître  ces  réactions,  car  on  y  a  souvent  recours 
pour  les  analyses. 

Le  sulfate  de  fer  sert  principalement  pour  la  teinture  ;  il  sert 
aux  chimistes  pour  précipiter  1  or,  pour  préparer  l'acétate  de  fer 
par  double  décomposition,  l'acide  sulfurique  de  Ncrdhausen,  le 
colcothar  et  le  bleu  de  Prusse.  On  l'emploie  aussi  pour  désinfecter 
les  matières  fécales,  etc.,  etc. 

Les  nombreuses  applications  du  protosulfate  de  fer  vous  disent 
assez  pourquoi  nous  l'avons  examiné  de  préférence  aux  autres  sels 
ferriques  qui  n'auraient  eu  pour  nous  qu'un  intérêt  secondaire. 
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Messieurs , 

Il  y  a  un  demi-siècle,  Vauquelin  découvrit  dans  le  piomb  rouge 
de  Sibérie  un  nouveau  métal  qu'il  nomma  chrome,  parce  que  tous 
ses  composés  étaient  colorés. 
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Ce  métal  étant  cassant  et  infusible ,  n'a  pas  trouvé  d'applica- 
tions. Je  ne  m'arrêterai  donc  pas  à  ses  propriétés  spéciales,  et  je 
vous  ferai  connaître  de  suite  son  état  naturel ,  pour  que  vous 
compreniez  mieux  les  procédés  de  préparation  des  composés  dont 
il  fait  partie  ;  composés  qui  ont  trouvé  de  si  utiles  applications 
dans  les  arts  chimiques. 

Je  ne  vous  dirai  rien  de  l'oxyde  naturel  de  chrome  qui  est  très- 
rare  ;  ni  des  rubis ,  ni  de  l'émeraude ,  ni  des  serpentines  ou  des 
diallages.  Toutes  ces  matières  ne  se  prêtent  guère  à  la  prépara- 
tion des  produits  chromés,  soit  parce  qu'elles  contiennent  trop  peu 
de  chrome,  soit  parce  que  leur  prix  est  trop  élevé.  Mais  j'appelle- 
rai votre  attention  sur  un  minerai,  qui  contient  plus  du  tiers  de 
son  poids  d'oxyde  de  chrome,  que  l'on  a  trouvé  pendant  long- 
temps en  France ,  dans  le  département  du  Var,  et  dont  il  existe 
actuellement  des  mines  aux  États-Unis ,  en  Suède,  dans  l'Oural, 
et  porte  le  nom  de  fer  chromé. 

Cette  substance,  que  les  minéralogistes  considèrent  comme  une 
combinaison  d'oxyde  de  fer  et  d'oxyde  de  chrome  (FeO,  Cr*  0*), 
est  la  source  principale  d'où  l'on  tire,  par  un  traitement  spécial, 
le  chrome  à  l'état  de  chromate  alcalin  ;  combinaison  qui  pourra 
fournir  à  son  tour  tous  les  autres  composés  oxygénés  du  chrome. 

Si  l'on  calcine  dans  un  four  à  réverbère  2  parties  de  fer  chromé 
avec  \  partie  d'azotate  de  potasse,  ce  dernier  sel  se  décompose,  son 
oxygène  se  fixe  en  partie  sur  l'oxyde  de  chrome  du  minerai  et  le  con- 
vertit en  un  acide  qui  se  combine  avec  la  potasse.  Comme  le  fer 
chromé  est  toujours  associé  à  de  la  gangue  quartzeuse,  il  sq  forme 
en  outre  un  silicate  de  cette  même  base.  La  solution  de  ces  deux 
sels,  traitée  par  un  excès  d'acide  acétique,  se  décompose;  il  se 
dépose  de  l'acide  silicique,  et  il  se  forme  du  bichromate  de  po- 
tasse, que  l'on  fait  cristalliser  par  évaporation. 

Ce  sera  maintenant  ce  sel  qui  servira  dé'  matière  première  pour 
préparer  tous  les  composés  chromés. 

Les  combinaisons  oxygénées  du  chrome  sont  au  nombre  de  4, 
et  même  de  6,  si  l'on  compte  les  oxydes  salins.  En  voici  la  liste. 

1*  Protoxyde  de  chrome Cr  0 

2°  Sesquioxyde  de  chrome Cr203 

3*  Acide  chromiqne Cr  Os 

4°  Acide  perchromique Cr'O7 

Oxyde  salin  correspondant  à  l'oxyde  magnétique  de  fer.  Gr  0,  Cr2  O3 

Oxyde  salin  représenté  par  tin  chromate  de  chrome. . . .  Cr  0,  Cr  0* 

De  toutes  ces  combinaisons,  les  seules  qui  nous  intéressent 
sont  le  sesquioxyde  et  V acide  chromique,  à  cause  de  leur  emploi 
dans  les  arts  et  dans  les  laboratoires.  Le  protoxyde  est  très-éphé- 
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mère,  et  tend  à  passer  à  l'état  d'oxyde  salin  (CrO,  Cr'O*)  aux 
dépens  de  l'oxygène  de  l'air  :  ses  combinaisons  sont  peu  nom- 
breuses et  n'ont  aucune  importance.  L'acide  perchromique  a  été 
à  peine  entrevu,  et  son  étude  n'a  même  pas  été  ébauchée. 

Occupons-nous  donc  d'abord  du  sesquioxyde. 

On  peut  le  préparer  par  voie  sèche  et  par  voie  humide.  On 
l'obtient  anhydre  par  le  premier  procédé,  et  hydraté  par  le 
second. 

Si  dans  un  creuset,  ou  dans  une  cornue,  on  chauffe  à  une  tem- 
pérature ménagée,  deux  parties  de  bichromate  de  potasse,  et  un 
peu  plus  d'une  partie  de  soufre,  la  moitié  de  l'oxygène  de  l'acide 
chromique  convertit  le  soufre  en  acide  sulfurique,  de  sorte  que 
l'on  obtient  du  sulfate  de  potasse  et  du  sesquioxyde  de  chrome. 

KO,  2  Cr  0*  +  S  =  Cr*  0»  -+•  KO,  SO* 

Bichromate  de     Soufre.     Sesqui-  Sulfate  de 

potasse.  oxyde  de  potasse. 

ohrome. 

Par  des  lavages  à  l'eau  bouillante,  on  enlève  le  sel  alcalin; 
l'oxyde  de  chrome  qui  reste,  sera  ensuite  desséché,  et  tant  soit 
peu  grillé  pour  le  débarrasser  du  peu  de  soufre  qui  pourrait  lui 
être  mêlé. 

De  tous  les  procédés  connus,  c'est  le  plus  simple,  et  celui  dont 
le  produit  est  le  plus  beau. 

Ainsi  préparé,  le  sesquioxyde  de  chrome  a  l'aspect  d'une  pous- 
sière verte ,  non  cristallisée.  On  pourrait  l'obtenir  sous  forme  de 
petits  cristaux  rhomboédriques,  isomorphes  avec  l'alumine  cristal- 
lisée, en  dirigeant  à  travers  un  tube  chauffé  un  liquide  appelé  acide 
chlorochromiquë  (CrO*  Cl).  Cet  acide,  sous  l'influence  de  la  cha- 
leur, perdrait  tout  son  chlore,  une  partie  seulement  de  son  oxy- 
gène, et  passerait  à  l'état  de  sesquioxyde  de  chrome.  Mais  pré- 
paré de  la  sorte ,  ce  dernier  produit  est  cher,  et  d'un  emploi  dif- 
ficile. 11  est  réservé  aux  collections. 

La  densité  du  sesquioxyde  de  chrome  cristallisé  est  5,24 ,  celle, du 
sesquioxyde  de  chrome  amorphe  est  un  peu  plus  faible.  Quelle  que 
soit  sa  forme,  il  est  toujours  inaltérable  par  la  chaleur,  et  aucun 
métalloïde,  le  charbon  excepté,  ne  peut  l'attaquer.  Lorsqu'il  a  été 
bien  calciné,  il  est  difficilement  attaquable  par  les  acides  ;  propriété 
qu'il  partage  avec  ses  isomorphes  (alumine  et  sesquioxyde  de  fer), 
et  avec  beaucoup  d'autres  oxydes  ayant  une  formule  semblable 
à  la  sienne. 

11  est  remarquable  que  presque  tous  les  oxydes  de  la  formule 
Ma  O5  deviennent  rebelles  à  l'action  des  acides,  dès  qu'ils  ont  été 
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soumis  à  une  haute  température.  Gomme  il  n'en  est  pas  de  même 
des  autres  oxydes,  on  pourrait  supposer  que  la  cause  de  cette  dif- 
férence n'est  pas  due  seulement  à  une  augmentation  de  cohésion. 

Le  sesquioxyde  de  chrome  calciné  avec  des  alcalis  en  présence 
de  l'air,  ou  bien  chauffé  en  vase  clos  avec  des  sels  alcalins  oxy- 
dants ,  tels  que  le  nitre ,  passe  à  l'état  d'acide  chromique  et  en- 
gendre des  chromâtes.  Sous  ce  rapport,  il  se  comporte  comme 
l'oxyde  de  manganèse. 

Il  sert  principalement  à  colorer  en  vert  le  cristal,  le  verre,  les 
couvertes  et  les  pâtes  céramiques. 

Le  sesquioxyde  de  chrome,  préparé  par  voie  humide,  est  tou- 
jours hydraté.  Son  aspect  et  ses  propriétés  le  distinguent  de  celui 
dont  nous  venons  de  parler.  Voici  comment  on  le  prépare.  On 
ajoute  à  une  dissolution  concentrée  de  bichromate  de  potasse,  une 
certaine  quantité  d'acide  chlorhydrique.  On  fait  arriver  dans  le 
mélange  chaud  un  courant  de  gaz  acide  sulfureux  :  bientôt  le  li- 
quide devient  d'un  beau  vert  émeraude  ;  couleur  qui  annonce  la 
formation  de  sesquichlorure  de  chrome  (Cr'Ci*).  Ce  produit  a 
pris  naissance  par  suite  de  l'action  réductive  que  l'acide  sulfureux 
a  exercée  sur  l'acide  chromique  :  celui-ci  est  devenu  sesqui- 
oxyde de  chrome,  que  l'acide  chlorhydrique  a  transformé  en  ses- 
quichlorure. En  versant  de  l'ammoniaque  dans  la  liqueur  devenue 
verte,  on  détermine  un  précipité  gris-bleuâtre  de  sesquioxyde  de 
chrome  hydraté  (Cr* 0*  +  4 0 aq.). 

Ce  composé  est  soluble  dans  les  alcalis ,  dont  il  est  séparé  par 
l'ébullition,  à  un  état  d'hydratation  différent  du  premier  (Cr*0* 
+  9  aq.)  :  il  est  également  soluble  dans  les  acides,  quand  même 
il  aurait  été  déshydraté  par  une  légère  chaleur.  Lorsqu'on  le 
chauffe  graduellement,  il  devient  tout  à  coup  incandescent  avant 
la  température  rouge  :  dès  ce  moment ,  les  acides  n'ont  presque 
plus  de  prise  sur  lui. 

Il  est  évident  que  l'oxyde  de  chrome  anhydre  a  deux  manières 
d'être.  Le  phénomène  d'ignition  qu'il  manifeste  avant  d'atteindre 
la  chaleur  rouge,  annonce  qu'il  se  passe  un  changement  dans  sa 
constitution  moléculaire. 

A  l'état  de  sel,  cet  oxyde  éprouve  souvent  des  modiBcations  re- 
marquables. Le  sulfate  va  nous  en  donner  un  exemple. 

Lorsqu'on  abandonne ,  pendant  plusieurs  semaines ,  dans  un 
flacon  mal  bouché,  8  parties  de  sesquioxyde  de  chrome  hydraté 
desséché  à  +  400°,  et  8  à  40  parties  d'acide  sulfurique  concentré, 
on  obtient  un  sel  violet  :  par  une  simple  ébullition,  ce  sel  devient 
vert,  et  à  -4-  200°  il  devient  rouge.  H  est  à  remarquer  que  l'oxyde 
tiré  du  sulfate  violet  est  gris-verdâtre,  et  celui  qui  est  tiré  du 
i.  33. 
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sulfate  vert,  est  gris-bleuâtre  ;  tous  les  deux  sont  hydratés  :  ce 
qui  prouve  que  cette  base  se  modifie,  bien  qu'elle  soit  engagée 
dans  une  combinaison.  Au  surplus ,  les  sulfates  différemment  co- 
lorés donnent  des  réactions  chimiques  particulières  qui  rendent 
manifeste  leur  isomérie. 

En  résumé  :  le  sesquioxyde  de  chrome  anhydre  présente  deux 
états  moléculaires  différents ,  et  il  en  présente  trois,  lorsqu'il  est 
combiné  avec  certains  acides  :  de  plus,  il  peut  contracter  plusieurs 
degrés  d'hydratation.  Quel  que  soit  son  état  moléculaire,  quel  que 
soit  son  état  d'hydratation,  le  sesquioxyde  de  chrome  aura  toujours 
la  même  nature  dès  qu'il  aura  été  fortement  chauffé.  Aussi  en  cal- 
cinant une  substance  chromée^  soit  avec  du  borax ,  soit  avec  du 
phosphate  de  soude  ammoniacal ,  ou  avec  du  verre  ordinaire,  en 
un  mot,  avec  un  fondant  quelconque ,  la  masse  prend  ordinaire- 
ment une  belle  couleur  verte  '. 

Passons  à  Y  acide  chromiqve. 

Si  Ton  verse  un  demi-volume  d'acide  sulfurique  du  commerce 
sur  un  volume  d'une  dissolution  de  bichromate  de  potasse,  satu- 
rée à  •+•  50°  ou  60°,  la  masse  s'échauffe  et  devient  d'un  rouge 
intense  :  en  refroidissant,  elle  laisse  déposer  des  belles  aiguilles 
rouges  cramoisi  d'acide  chromique  :  on  égoutte  ces  aiguilles  et  on 
le»  dessèche  sur  de  la  porcelaine  dégourdie  ou  sur  une  brique. 

Ainsi  préparé ,  l'acide  chromique  renferme  toujours  quelques 
centièmes  d'acide  sulfurique.  Pour  le  purifier,  on  le  dissout  dans 
l'eau  et  l'on  ajoute  à  la  dissolution  un  peu  dechromate  de  barite  : 
l'acide  sulfurique  précipite  alors  à  l'état  de  sulfate  de  barite  :  on 
attend  que  la  liqueur  se  soit  éclaircie  pour  la  décanter  et  la  trans- 
porter ensuite  dans  le  vide  de  la  machine  pneumatique  sur  de 
l'acide  sulfurique.  L'acide  chromique  qui  cristallisera  dans  ces  cir- 
constances sera  extrêmement  pur. 

La  composition  de  cet  acide  (Cr  0*  )  rappelle  celle  des  acides 
manganique  et  sulfurique.  La  chaleur  le  décompose  en  oxygène 
et  en  sesquioxyde  de  chrome  :  la  lumière  en  fiait  autant,  mais  avec 
lenteur. 

La  facilité  avec  laquelle  l'acide  chromique  abandonne  une  par- 
tie de  son  oxygène,  fait  prévoir  la  manière  dont  il  se  comportera 
vis-à-vis  des  substances  avides  de  ce  gaz. 

Les  bases  facilement  suroxydables  ne  pourront  se  combiner 
avec  cet  acide,  parce  qu'elles  le  réduiront  en  partie.  Aussi  ne 

I.  Quand  on  calcine  dn  sesquioxyde  de  chrome  avee  de  l'acide  stannique  et  de  J& 
chaux  ( pinckcolour ) ,  la  masse  devient  rouge.  Le  rubis  renferme  du  chrome; 
chauffé  fortement ,  il  devient  vert  ;  en  refroidissant  il  reprend  sa  couleur  naturelle 
qui  est  le  rouge. 
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connaît-on  pas,  par  exemple,  le  chromate  de  protoxyde  de  fer. 

L'acide  sulfureux  lui  enlève  la  moitié  de  son  oxygène,  et  forme 
un  sulfate  de  sesquioxyde  de  chrome. 

L'acide  chlorhydrique  le  décompose  à  son  tour;  il  se  forme  de 
l'eau ,  du  sesquichlorure  de  chrome  et  du  chlore  qui  se  dégage. 

2CrOs  -f-  6  HC1  =  Cr«Ci5  +  6HO  -+-  3  Cl. 

L'action  de  cet  hydracide  sera  encore  plus  prompte  en  présence 
de  matières  organiques,  puisque  ces  matières  elles-mêmes  jouent 
le  rôle  d'agents  réducteurs.  En  effet,  l'alcool  seul  ramène  instan- 
tanément l'acide  chromique  à  l'état  de  sesquioxyde  de  chrome.  Si 
l'on  expose  au  soleil  du  linge  ou  du  papier  qui  auraient  été  plon- 
gés dans  une  dissolution  d'acide  chromique,  ils  verdissent  promp- 
tement. 

Tous  ces  faits  rendent  compte  des  différents  procédés,  par 
voie  humide ,  à  l'aide  desquels  on  tire  l'oxyde  de  chrome  du  bi- 
chromate de  potasse  :  ils  placent  l'acide  chromique  au  rang  des 
corps  très-oxydants  et  apprennent  aux  chimistes  qu'il  ne  faut  ja- 
mais filtrer  à  travers  le  papier  ses  dissolutions,  ni  les  mettre  en 
contact  avec  des  matières  organiques  ou  avec  toute  autre  sub- 
stance douée  de  faculté  réductive. 

Quant  aux  autres  composés  binaires  du  chrome ,  aucun  d'eux 
ne  mérite  une  attention  spéciale  de  notre  part,  si  ce  n'est  le  ses- 
quichlorure. Cette  substance  a  une  propriété  fort  remarquable, 
découverte  par  M.  Peligot,  et  que  nous  ne  devons  pas  ignorer. 

Quand  on  fait  passer  du  chlore  sur  un  mélange  intime  d'oxyde 
de  chrome  et  de  charbon  chauffé  dans  un  tube  en  porcelaine,  il  se 
forme  du  sesquichlorure  de  chrome  en  paillettes  couleur  fleur  de 
pêcher.  Sa  composition  (Cr*  Cl*)  correspond  à  celle  du  sesqui- 
oxyde de  chrome.  Chauffé  dans  un  tube  qui  serait  traversé  par  un 
courant  d'hydrogène ,  il  abandonne  le  tiers  de  son  chlore  et  se 
transforme  en  une  matière  blanche  qui  est  le  protochlorure  de 
chrome  (Cr  Cl).  Tandis  que  celui-ci  est  soluble,  l'autre  chlo- 
rure ne  l'est  pas ,  mais  il  le  devient  instantanément,  si  l'on  jette 
dans  l'eau  où  il  se  trouve  suspendu ,  une  quantité  infiniment 
petite  (r^7,  par  exemple)  du  chlorure  soluble. 

Un  corps  qui ,  dans  de  pareilles  circonstances,  devient  tout  à 
coup  soluble,  constitue  un  des  faits  les  plus  bizarres  de  la  chimie. 
On  a  voulu  l'expliquer  en  disant  que  cette  faible  quantité  de  proto- 
chlorure de  chrome  enlève  au  sesquichlorure  le  chlore  nécessaire 
pour  devenir  sesquichlorure  lui-même  :  se  formant  au  milieu  de 
l'eau,  il  s'hydrate  et  s'y  dissout  :  le  sesquichlorure,  ainsi  réduit  à 
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l'état  de  protochlorure,  exerce  une  action  semblable  sur  une  nou- 
velle portion  de  sesquichlorure  insoluble;  de  sorte  que  toute  la 
masse  est  de  proche  en  proche,  d'abord  réduite  à  l'état  de  proto- 
chlorure, ensuite  à  l'état  de  sesquichlorure  hydraté,  et  par  consé- 
quent soluble. 

11  ne  me  reste  qu'à  vous  parler  des  sels  chromés.  Voyons  quels 
sont  leurs  caractères  génériques. 

Les  sels  chromés  se  divisent  en  deux  classes  :  Tune  comprend 
ceux  qui  renferment  le  chrome  à  l'état  de  base ,  l'autre  ceux  dont 
le  chrome  est  à  l'état  d'acide.  Les  sels  à  base  chromée  se  partagent 
en  sels  k  base  de  protoxyde  et  en  sels  à  base  de  sesqui oxyde.  Les 
premiers  sont  très-peu  nombreux  :  on  n'en  connaît  que  deux  '  ou 
,  trois,  si  l'on  considère  le  protochlorure  comme  un  sel.  Ils  se  dis- 
tinguent par  la  nature  du  dépôt  que  la  potasse  produit  dans  leurs 
dissolutions.  Ce  précipité,  d'abord  brun  foncé ,  devient  immédia- 
tement brun  clair,  en  dégageant  de  l'hydrogène.  C'est  qu'il  passe 
de  l'état  de  protoxyde  à  celui  d'oxyde  intermédiaire  (Cr  O,  Cr*Ol), 
aux  dépens  de  l'oxygène  de  l'air. 

Les  sels  à  base  de  sesquioxyde  de  chrome  sont  verts,  violets  ou 
rouges.  Les  alcalis  versés  dans  leurs  dissolutions  y  font  naître  un 
dépôt  verdâtre  soluble  dans  un  excès  de  réactif:  la  liqueur  alca- 
line verte  se  décolore  sous  l'action  de  la  chaleur,  parce  qu'elle 
abandonne  l'oxyde  qu'elle  tient  en  dissolution. 

Tous  les  sels  à  base  de  chrome ,  chauffés  avec  de  l'azotate  de 
potasse ,  se  transforment  en  chromate  de  potasse  et  communi- 
quent à  la  masse  une  couleur  jaune  intense. 

Enfin  tous  les  sels  chromés  essayés  au  chalumeau  communi- 
quent au  flux  une  belle  couleur  vert-émeraude. 

Je  pourrais  vous  faire  connaître  plusieurs  autres  réactions,  dont 
aucune  ne  serait  aussi  caractéristique  que  celles  dont  je  viens  de 
vous  parler.  J'arrive  donc  aux  sels  où  le  chrome  se  trouve  à  l'état 
d'acide. 

Les  chromâtes  neutres  sont  tous  jaunes  ;  les  acides,  rouges  ou 
orangés.  Indépendamment  de  leur  couleur,  on  distingue  les  chro- 
mâtes solubles  aux  teintes  brillantes  des  précipités  qu'ils  déter- 
minent lorsqu'ils  sont  mis  en  contact  avec  des  dissolutions  salines 
métalliques.  Ainsi  les  dissolutions  plombiques  sont  précipités  en 
jaune,  les  dissolutions  mercuriques  en  rouge-clair,  les  dissolu- 
tions argentiques  en  rouge  foncé. 

Chauffés  avec  de  l'acide  chlorhydrique  alcoolisé,  ou  bien  traités 
par  un  courant  de  gaz  acide  sulfureux,  les  chromâtes  dissous  ver- 

1 .  L'acétate  et  le  sulfate  double  de  protoxyde  de  chrome  et  de  potasse. 
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dissent,  car  leur  chrome  est  ramené  à  l'état  de  sesquioxyde  ou  de 
sesquichlorure. 

Enfin  tous  les  chromâtes  dégagent  une  vapeur  rouge  foncée, 
lorsqu'on  les  chauffe  après  les  avoir  mêlés  avec  du  sel  marin 
fondu  et  un  peu  d'acide  sulfurique  concentré.  Cette  vapeur  rouge 
peut  être  considérée  comme  de  l'acide  chromique  qui  aurait  changé 
une  molécule  de  son  oxygène  contre  une  molécule  de  chlore. 
Cr  0*  Cl  =  acide  chlorochromique  \ 

Les  chromâtes  les  plus  employés  sont  ceux  à  base  de  potasse 
et  à  base  de  plomb.  Dans  ce  moment,  je  ne  vous  parlerai  que  des 
premiers  ;  nous  nous  occuperons  des  derniers  lorsque  nous  serons 
arrivés  à  l'étude  générale  du  plomb. 

Vous  savez  comment  on  prépare  le  bichromate  de  potasse*  Or, 
sa  dénomination  même  vous  fait  prévoir  que  si  l'on  ajoute  à  ce  sel 
autant  de  potasse  qu'il  en  renferme,  il  passera  à  l'état  de  chro- 
mate  neutre. 

Ce  dernier  sel  est  jaune  :  il  cristallise  comme  le  sulfate  de  po- 
tasse avec  lequel  il  est  isomorphe.  Sa  composition  est  KO,  Cr  0*.  * 
Il  a  une  saveur  fraîche,  amère,  désagréable  et  persistante.  Quand 
on  le  chauffe,  il  devient  rouge ,  mais  il  jaunit  de  nouveau  par  le 
refroidissement .  Il  est  soluble  dans  deux  fois  son  poids  d'eau  à 
+  45°,  et  il  est  presque  complètement  insoluble  dans  l'alcool.  Sa 
dissolution  a  la  réaction  alcaline  et  bleuit  le  papier  rouge  de  tour- 
nesol. Ce  sel  a  une  faculté  colorante  si  prononcée  qu'il  peut  commu- 
niquer une  teinte  jaune  très-sensible  à  40,000  fois  son  poids  d'eau. 

Le  chromate  de  potasse  exerce  une  action  toxique  sur  l'économie 
animale.  Il  est  employé  à  la  préparation  des  chromâtes  ;  il  sert 
aux  indienneurs  pour  peindre  les  tissus  en  jaune  avec  le  concours 
de  l'acétate  de  plomb. 

Le  bichromate  de  potasse  se  présente  sous  forme  de  larges 
tables  rectangulaires  d'un  rouge  intense  :  sa  poussière  est  orange, 

1.  Pour  préparer  l'acide  chlorochromique ,  il  faut  d'abord  fondre  dans  tm  creu- 
set en  terre  un  mélange  de  10  parties  de  se)  marin  et  de  17  parties  de  bichromate, 
de  potasse.  On  coule  la  matière  sur  de  la  tôle  ,  et  après  refroidissement  on  la  con- 
casse. On  introduit  les  fragments  dans  une  cornue  en  Terre  avec  30  parties  d'acide 
sulfurique  concentré.  La  réaction  commence  tonte  seule  ;  ce  n'est  que  vers  la  fin 
qu'il  faut  chauffer.  Dans  le  récipient  joint  à  la  cornue ,  et  qui  doit  être  refroidi  par 
de  la  glace,  il  se  condense  de  l'acide  chlorochromique  qu'on  conservera  dans  des 
tubes  fermés  à  la  lampe. 

2.  Cr  =    328,5  =    26,97  > 

30    =    300,0=    24>63  j  Acide  chromique =    51,60 

0    =    100,0  =      8,21  )  „ 

K    sa    489,3=    40,19  j Potasse =    48»4« 

1217,8  =  100,00  100.00 
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sa  saveur  est  fraîche,  amère  et  métallique.  Il  se  dissout  dans  40 
parties  d'eau  froide  et  dans  une  quantité  beaucoup  moindre  d'eau 
chaude  :  sa  composition  est  KO,  2Cr  0*.  *  Il  se  décompose  à  la 
chaleur  blanche  et  dégage  de  l'oxygène.  H  ne  faut  pas  oublier  que 
le  bichromate  de  potasse  attaque  les  creusets  d'argent  où  on  le 
fait  fondre. 

Ce  sel  sert  dans  les  laboratoires  aux  mêmes  usages  que  le  chro- 
nate  neutre  ;  et  souvent  on  l'emploie  de  préférence  parce  qu'il 
contient  plus  d'acide  chromique. 

On  a  prétendu ,  dans  ces  derniers  temps,  que  le  bichromate  de 
potasse  est  doué  de  propriétés  antisiphyiitiques,  et  qu'il  peut  être 
employé  en  lieu  et  place  des  préparations  mercurielles. 

Les  fabricants  de  toiles  peintes  s'en  servent  comme  rongeur, 
parce  qu'il  peut  décolorer  les  matières  organiques  tinctoriales  en 
les  oxydant. 

Vous  voyez  l'usage  distinct  que  l'on  peut  faire  du  chromate  et 
du  bichromate  de  potasse.  Dans  l'industrie  des  toiles  peintes,  l'un 
sert  comme  matière  colorante,  l'autre  comme  matière  décolorante. 

MM.  Becourt  et  Chevalier  ont  annoncé  que  les  ouvriers  qui  tra- 
vaillent à  la  fabrication  du  bichromate  de  potasse  sont  exposés  à 
des  accidents  particuliers,  notamment  à  la  destruction  de  la  mem- 
brane muqueuse  du  nez.  Il  paraîtrait  que  cette  affection  n'atteint 
pas  les  ouvriers  qui  font  usage  de  tabac  à  priser,  et  que  les  parties 
dont  la  peau  est  dénudée  sont  vivement  attaquées.  Les  animaux 
semblent  exposés  aux  mêmes  accidents  que  les  hommes. 

Je  ne  vois  aucun  sel  chromé  qui  mérite  désormais  ■  une  men- 
tion spéciale,  si  ce  n'est  Y  alun  de  chrome,  à  cause  de  quelques- 
unes  de  ses  propriétés  et  des  applications  dont  il  est  l'objet  en 
teinture. 

Vous  n'avez  pa3  oublié  que  Yalun  ordinaire  est  un  sulfate 
double  d'alumine  et  de  potasse,  et  qu'il  est  le  type  de  la  série  des 
aluns. 

Tous  les  termes  de  cette  série  sont  isomorphes  et  semblable- 
ment  constitués  :  or  le  sesquioxyde  de  chrome  étant  isomorphe 
avec  l'alumine,  si  par  la  pensée  on  le  met  à  la  place  de  celle-ci 
dans  l'alun  ordinaire,  on  aura  l'alun  de  chrome  ;  de  même  que  Ton 
aurait  l'alun  de  fer,  si  on  mettait  du  sesquioxyde  de  fer  à  la  place 
de  l'alumine. 

1.         2Cr  =  657,0=  35,59  >  .   ..      .        .     A  fiQ  ftû 

60  =  600/)  =    32,50  j Acide  chromi(lne =    68>09 

0  =  100,0  =  5,41  )  0.  ^ 

R  =  489,3=    26,50jPofcasse =    31,9° 

1846.3  =  100,00  100,00 
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L'alun  de  chrome  ne  diffère  donc  de  Falun  ordinaire  que  parce 
qu'il  renferme  du  chrome  à  la  place  d'aluminiun.  En  effet  : 

Alun  ordinaire     =  KO  SO",  Al*  O*  3  SO*  +  24  aq. 
Alun  de  chrome  =s  KO  SO5,  Cr9  O8  3  SO*  +  24  aq. 

Si  dans  Falun  de  chrome  on  remplace  la  potasse  par  de  la  soude, 
ou  par  de  l'ammoniaque  associée  à  une  molécule  d'eau ,  on  aura 
deux  autres  aluns  correspondants  à  ceux  que  l'on  obtient,  en  opé- 
rant une  semblable  substitution  sur  l'alun  ordinaire. 

Le  procédé  le  plus  commode  pour  obtenir  l'alun  de  chrome  con- 
siste à  dissoudre  à  une  douce  chaleur  4  50»r  de  bichromate  de  po- 
tasse dans  un  peu  moins  d'un  litre  d'eau ,  et  d'y  ajouter  250*r 
d'acide  sulfurique  ;  on  laisse  refroidir,  puis  on  ajoute  peu  à  peu  au 
mélange  60«r  d'alcool.  Au  bout  de  24  heures  on  trouvera  au  fond 
du  vase  environ  4  50**  d'alun  de  chrome. 

Ce  sel  est  d'un  beau  rouge  violet ,  il  cristallise  en  octaèdres,  et 
sa  composition  est  représentée  par  la  formule  commune  à  tous  les 
aluns  '.  Il  est  soluble  dans  l'eau,  insoluble  daus  l'alcool  :  sa  disso- 
lution est  d'un  violet  sale;  chauffée  graduellement  jusqu'à  +  80°, 
elle  devient  verte  et  ne  donne  plus  de  cristaux  d'alun.  Tout  porte 
à  croire  que  le  sel  double  n'est  pas  détruit,  mais  que  le  type  alun 
a  disparu.  En  effet,  en  évaporant  la  dissolution  devenue  verte, 
on  obtient  une  masse  incristallisable,  d'où  l'on  ne  tire  pas  direc- 
tement le  sulfate  vert  de  chrome.  D'un  autre  côté ,  si  Ton  mêle 
du  sulfate  violet  avec  du  sulfate  de  potasse,  on  obtient  de  l'a- 
lun de  chrome,  tandis  qu'un  pareil  mélange  fait  avec  du  sulfate 
vert  donne  la  même  masse  amorphe,  dans  laquelle  se  change 
l'alun  de  chrome  dissous  et  chauffé  à  +  80°.  Il  est  donc  permis  de 
croire  que  dans  cette  espèce  d'alun  c'est  l'oxyde  violet  qui  est 
isomorphe  avec  l'alumine,  et  non  pas  l'oxyde  vert  ;  tous  les  deux 
peuvent,  une  fois  sulfatisés ,  former  des  sels  doubles  avec  le  sul- 
fate de  potasse;  mais  un  seul  (le  violet)  produira  l'arrangement 
moléculaire  qui  est  propre  aux  aluns. 

I.    K    =    489.3=      7.«7|potïgMe =      ,„- 


K    = 

489,3  — 

7,67 

0    = 

100,0  = 

1,80 

30    = 

300,0  = 

4,80 

S    = 

200,0  = 

3,20 

2Cr  = 

657,0  = 

10,71 

30  = 

300,0  = 

4,80 

90  = 

900,0  = 

14,40 

3S   = 

600,0  = 

9,60 

240  = 

2400,0  = 

38,42 

24H  = 

300,0  es 

4,80 

6246,3  = 

100,00 

Sulfate  de 
| Acide sulfuriqne...  =      8,00 )   Potafi8e" 


47,27 


Sulfate  de 
chrome..      39,51 


J  Acide  sulftirîqtie. . .  =    24,00  J 

ÎEau =    43,22  JEan 43,22 

100,00  100,00 
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Je  terminerai  tout  ce  que  j'avais  à  vous  dire  sur  le  chrome,  en 
vous  signalant  les  liens  qui  rapprochent  ce  métal  du  fer  et  du  man- 


Ces  trois  métaux  sont  infusibles,  ou  très-difficilement  fusibles. 
Leur  équivalent  est  à  peu  près  le  même  "  ;  on  les  rencontre  sou- 
vent réunis  dans  les  mêmes  minéraux.  Ils  forment,  avec  l'oxygène, 
des  séries  de  combinaisons,  dont  plusieurs  termes  sont  semblable- 
ment  constitués  *.  Leurs  protoxydes  sont  des  bases  puissantes  ; 
leurs  sesquioxydes  sont  des  bases  faibles  ;  à  mesure  que  les  trois 
métaux  s'enrichissent  d'oxygène  ils  s'approchent  de  la  nature 
acide.  Avec  les  corps  halogènes ,  ils  forment  des  séries  parfaite- 
ment parallèles.  Les  combinaisons  qui  se  correspondent  par  leur 
composition,  se  correspondent  souvent  par  leur  constitution  et  sont 
isomorphes. 

Vous  le  voyez,  Messieurs,  ces  rapprochements  justifient  les  chi- 
mistes qui  n'étudient  jamais  séparément  le  manganèse,  le  fer  et  le 
chrome. 

Arrivons  au  nickel  et  au  cobalt,  qui,  de  même  que  les  trois 
métaux  précédents,  ne  peuvent  être  séparément  examinés. 

Le  minerai  le  plus  riche  en  nickel  est  un  arséniure  (Ni  As) 
connu  sous  le  nom  de  hup fer-nickel.  Il  y  a  aussi  un  produit 
d'usine,  appelé  speiss,  fort  répandu  dans  le  commerce  :  c'est  un 
sulfoarséniure  qui  contient  presque  la  moitié  de  son  poids  de  nic- 
kel, et  qui  est  exploité  de  préférence.  Voici  la  description  très- 
succincte  du  procédé  : 

On  débarrasse  d'abord  le  speiss  de  tous  les  métaux  étrangers 
(fer,  cobalt,  cuivre,  antimoine)  qui  sont  plus  oxydables  que  le 
nickel,  en  le  fondant  avec  de  l'oxyde  de  plomb  (litharge).  Par  cette 
opération,  les  métaux  étrangers  s'oxydent  et  passent  dans  la  scorie, 
tandis  que  l'arséniure  de  nickel  reste  avec  le  plomb  réduit. 

Il  s'agit  de  transformer  cet  arséniure  en  sulfure.  A  cet  effet,  on 
le  détache  du  plomb,  on  le  pulvérise  et  on  le  chauffe  avec  du  pen- 
tasulfure  de  potassium  :  il  se  forme  du  sulfarséniate  de  sulfure  de 
potassium  et  du  sulfure  de  nickel  :  le  premier  est  enlevé  par  des 


1.  Fer =  350 

Manganèse.  =  344,68 
Chrome.  ...  =  328,50 

Manganèse.  Fer.  Chrome. 

*.  Protoxyde Mn  0 Fe  0 Gr  0 

Sesquioxyde Mn*0» Fe*  0* Cr»0» 

Acide MnO» Fe  O3 Cr  O3 

Acide  supérieur..    Mn*0' Cr*0» 

Oxyde  salin Mn  0,  Mn*  O3. . .  Fe  O,  Fe*03  Cr  O,  Gr*  O* 
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lavages;  le  second  est  traité  par  l'acide  sulfurique  et  converti  en 
sulfate  de  nickel.  Ce  sel,  décomposé  à  son  tour  par  la  potasse, 
met  en  liberté  l'oxyde.  Voulez-vous  maintenant  du  nickel  chimi- 
quement pur?  dissolvez  l'oxyde  dans  de  l'acide  oxalique,  et 
chauffez  le  sel  qui  en  résulte,  à  un  violent  feu  de  forge  dans  un 
vase  fermé.  Voulez-vous  du  nickel,  assez  bon  pour  les  usages  ordi- 
naires? réduisez  l'oxyde  au  feu  de  forge  dans  un  creuset  brasqué  '. 

Le  nickel  est  un  métal  blanc  un  peu  grisâtre,  à  cassure  fibreuse. 
Il  est  plus  ductile  à  la  filière  qu'au  laminoir ,  et  l'on  peut  en  faire 
des  fils  assez  fins.  Après  le  manganèse  il  est  le  plus  dur  des  mé- 
taux. Forgé  il  a  une  densité  de  8,66,  et  fondu,  de  8,27.  Il  est  doué, 
comme  le  fer,  de  la  propriété  magnétique,  qu'il  perd  vers  +  400°. 
Il  est  moins  fusible  que  le  fer  et  plus  fusible  que  le  manganèse.  Son 
équivalent  est  =  369,33. 

A  la  température  ordinaire  le  nickel  ne  s'altère  pas  à  l'air  ;  mais 
il  s'oxyde  sous  l'influence  de  la  chaleur.  Quand  on  le  chauffe  dans 
un  creuset  brasqué,  il  se  combine  avec  une  certaine  quantité  de 
carbone  et  forme  une  espèce  de  fonte,  qu'on  ne  peut  décarburer 
que  par  la  cémentation. 

Allié  au  fer  dans  la  proportion  d'un  centième,  il  lui  communique 
la  propriété  de  ne  pas  se  rouiller  :  avec  le  cuivre,  le  zinc  et  l'étain, 
il  forme  l'alliage  employé  dans  l'économie  domestique  sous  le 
nom  dyargentany  pacfond,  maillechort,  dont  nous  nous  occupe- 
rons spécialement  en  parlant  du  cuivre.  La  confection  de  cet  al- 
liage absorbe  presque  tout  le  nickel  que  l'on  fabrique  annuel- 
lement *. 

Le  nickel  donne  un  protoxyde  (NiO)  et  un  sesquioxyde  (Ni*  0*). 
Le  premier  constitue  la  base  des  sels  de  nickel  ;  le  second  n'est 
point  salifiable. 

Avec  le  chlore,  il  forme  un  chlorure  correspondant  au  protoxyde. 
Ce  composé  est  jaune  quand  il  est  sec,  et  vert  quand  il  est  hydraté. 
Aussi  sert-il  d'encre  sympathique,  comme  nous  l'avons  vu  ailleurs. 

Les  composés  de  nickel  n'ayant  aucune  importance,  nous  nous 

1 .  On  appelle  bratqué  un  creuset  ordinaire  rempli  d'une  pâte  formée  de  pous- 
sière de  charbon  et  d'eau.  Lorsque  la  pâte  est  sèche,  on  pratique  dans  le  milieu 
une  cavité  destinée  à  recevoir  les  matières  qui  doivent  être  calcinées.  En  d'autres 
termes ,  le  creuset  brasqué  n'est  qu'un  creuset  de  charbon  à  parois  extérieures  ter- 
reuses. Il  ne  joue  pas  seulement  le  rôle  de  récipient ,  mais  encore  celui  d'agent , 
car  le  charbon  exerce  son  action  reductive  sur  les  substances  qu'il  entoure. 

2.  En  Angleterre,  on  fait  un  singulier  usage  du  nickel:  on  fabrique,  dit-on, 
de  l'argenterie  dont  l'alliage  se  compose  de  parties  égales  de  nickel  et  d'argent.  Cet 
alliage  sort  aux  essais  des  orfèvres,  comme  s'il  était  formé  de  19  parties  de  cuivre 
et  81  parties  de  fin  ;  de  façon  qu'on  croit  acheter  de  l'argenterie  au  titre  de 
^ ,  qui  en  réalité  n'est  qu'à  ^ . 
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bornerons  à  constater  les  propriétés  générales  des  sels  dont  ce 
métal  est  partie  constituante. 

Les  sels  à  base  d'oxyde  de  nickel  sont  d'un  beau  vert  lorsqu'ils 
sont  hydratés  :  lorsqu'ils  sont  solubles ,  ils  ont  une  saveur  qui, 
d'abord  sucrée ,  devient  ensuite  acre  et  métallique  :  leurs  disso- 
lutions, traitées  par  un  alcali  fixe,  donnent  lieu  à  un  précipité 
vert-pomme  d'oxyde  hydraté  :  ce  dépôt  ne  se  forme  point  en  pré- 
sence de  matières  organiques.  Si  les  dissolutions  sont  très-acides, 
l'ammoniaque  ne  les  trouble  pas,  mais  elle  leur  communique  une 
superbe  couleur  bleue.  Si  elles  sont  neutres ,  et  si  l'ammoniaque 
n'est  point  en  excès,  la  précipitation  de  l'oxyde  n'est  que  partielle  : 
un  peu  plus  d'ammoniaque  fait  disparaître  l'oxyde  déjà  séparé , 
et  la  liqueur  devient  bleue  ;  ce  qui  prouve  que  l'oxyde  de  nickel 
est  soluble  dans  l'ammoniaque. 

Les  sels  de  nickel  sont  donc  caractérisés  par  leur  couleur  verte, 
par  la  nature  du  précipité  que  les  alcalis  fixes  déterminent  dans 
leurs  dissolutions,  et  par  la  belle  teinte  bleue  que  celles-ci  prennent 
sous  l'influence  d'un  excès  d'ammoniaque. 

Nous  ne  nous  arrêterons  pas  à  la  préparation  du  cobalt,  métal 
qui  n'est  l'objet  d'aucune  application  directe;  je  vous  parlerai 
seulement  de  son  principal  oxyde,  qui  est  la  base  des  belles  cou- 
leurs bleues  minérales  dont  les  arts  tirent  un  si  grand  parti,  et  je 
commencerai  par  vous  faire  connaître  les  matières  premières  d'où 
on  l'extrait  en  grand. 

Les  principaux  minerais  du  cobalt  sont  :  le  cobaU  arsenical  et 
le  cobalt  gris. 

Le  premier  cristallise  en  cubes  simples  ou  modifiés  ;  il  a  une  cou- 
leur d'un  gris  d'acier  pur  :  il  est  composé  d'arsenic,  d'un  peu  de 
soufre ,  de  fer,  de  nickel  et  de  cobalt ,  dont  il  renferme  environ 
20°/o.  Il  est  surtout  abondant  en  Allemagne. 

Le  second  est  un  arséniosulfure  de  cobalt,  avec  de  faibles  quan- 
tités de  fer  et  de  nickel  :  il  est  d'un  gris  clair  teinté  de  rouge  ;  il 
a  un  éclat  fortement  métallique ,  et  cristallise  en  cubes  ou  en  oc- 
taèdres. On  le  trouve  surtout  à  Tunaberg  et  à  Skuterud  en  Suède  : 
il  contient  32  à  34  °/0  de  cobalt. 

Le  traitement  de  ces  deux  minerais  a  beaucoup  d'analogie  avec 
celui  du  speiss.  En  effet ,  si  l'on  fond  un  mélange  composée  de 
carbonate  de  soude ,  de  soufre  et  de  minerai ,  on  obtient  un  culot 
de  sulfure  de  cobalt  et  une  scorie  de  sulfarséniate  de  soude  :  celle-ci 
est  enlevée  par  l'eau  ;  le  culot  est  traité  par  l'acide  sulfurique  étendu 
et  converti  en  sulfate  de  cobalt.  Au  moyen  d'un  alcali  fixe  on  met 
en  liberté  l'oxyde. 

Ainsi  préparé,  l'oxyde  est  loin  d'être  pur  :  il  contient  surtout  du 
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fer,  dont  on  le  débarrasse  en  le  dissolvant  dans  l'acide  nitrique,  et 
en  versant  dans  la  dissolution  une  quantité  de  carbonate  de  soude 
strictement  suffisante  pour  précipiter  le  peroxyde  de  fer.  L'oxyde 
de  cobalt,  que  l'on  retirera  ensuite  de  la  dissolution  par  un  excès 
d'alcalis,  satisfera  à  toutes  les  exigences  de  l'industrie  ;  mais,  pour 
le  chimiste,  il  ne  serait  pas  encore  assez  pur,  car  il  pourrait  ren- 
fermer encore  des  traces  de  nickel.  Pour  l'avoir  à  un  grand  état  de 
pureté,  on  le  précipite  de  sa  dissolution  nitrique  à  l'état  de  carbo- 
nate, et  on  le  convertit  en  oxalate  qu'on  dissout  ensuite  dans  de 
l'ammoniaque;  cette  dernière  dissolution,  abandonnée  à  l'air, 
laisse  déposer  tout  le  nickel  sous  forme  d'une  poudre  verte,  com- 
posée d'oxalate  double  de  nickel  et  d'ammoniaque.  Le  cobalt  reste 
dans  la  dissolution  qu'il  colore  en  rose  ;  on  le  précipite  en  le  fai- 
sant bouillir  avec  du  carbonate  de  potasse.  Le  carbonate  de  co- 
balt, chauffé  en  vase  clos,  se  décompose,  perd  son  acide  carbo- 
nique, et  l'oxyde  reste  sous  forme  d'une  poudre  gris-cendre  foncé. 
L'oxyde  de  cobalt,  préparé  par  voie  humide,  est  hydraté  et  a  une 
couleur  bleu-lavande.  Par  la  calcination,  il  prend  la  couleur  propre 
à  l'oxyde  anhydre. 

Cet  oxyde  est  composé  d'une  molécule  de  métal  et  d'une  molé- 
cule d'oxygène  (CoO).  11  est  la  base  des  sels  cobal tiques.  Calciné 
à  l'air  il  noircit  et  augmente  de  poids,  parce  qu'il  absorbe  de  l'oxy- 
gène. Après  avoir  été  calciné,  il  a  la  composition  d'un  oxyde  sa- 
lin qui  serait  formé  par  la  réunion  du  protoxyde.  et  du  sesqui- 
oxyde  (CoO,Co90*).  Tel  est  l'oxyde  que  Ton  vend  dans  le  com- 
merce. 

L'oxyde  de  cobalt  est  un  peu  volatil.  Une  plaque  de  porcelaine 
blanche ,  exposée  à  une  haute  température ,  à  côté  d'une  autre 
plaque  de  porcelaine  enduite  de  cet  oxyde ,  acquiert  une  couleur 
bleue  ;  ce  qui  prouve  le  transport  de  l'oxyde  d'une  plaque  à  l'autre, 
et  par  conséqnent  sa  volatilisation. 

L'oxyde  de  cobalt,  calciné  avec  de  l'alumine,  forme  une  couleur 
bleue,  remarquable  par  sa  beauté  et  sa  stabilité.  Ayez  une  disso- 
lution de  4  00«r  d'alun,  ajoutez-y  2*r  d'oxyde  de  cobalt,  préala- 
blement dissous  dans  un  acide ,  puis  versez  dans  ce  mélange  du 
bicarbonate  de  potasse  ;  vous  aurez  un  précipité  qui ,  chauffé  à 
une  très-forte  chaleur,  formera  une  couleur  bleue  dont  les  peintres 
à  l'huile,  et  même  les  peintres  sur  poterie,  font  beaucoup  de  cas  '. 

On  a  profité  de  la  propriété  qu'a  l'oxyde  de  cobalt  de  bleuir 
l'alumine,  pour  distinguer  cette  terrre  de  la  magnésie ,  dans  les 

1.  L'emploi  du  bicarbonate  de  potasse  est  fondé  sur  l'observation  que  le  précipité 
auquel  il  donne  lieu,  développe,  après  avoir  été  calciné,  une  couleur  plus  brillante 
que  celle  qu'aurait  développée  le  précipité  obtenu  par  le  simple  carbonate. 
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essais  au  chalumeau.  On  n'a  qu'à  diriger  le  dard  de  la  flamme  sur 
un  fragment  d'un  minerai  aluminifère,  humecté  préalablement  par 
un  peu  de  nitrate  de  cobalt  et  reposant  sur  du  charbon,  pour  voir 
la  surface  du  minerai  devenir  bleue.  Si  Ton  faisait  un  pareil  essai 
sur  un  minerai  magnésien  la  coloration  serait  rose. 

Il  existe  peu  de  substances  douées  d'une  faculté  colorante 
aussi  énergique  que  l'oxyde  de  cobalt.  Une  très-faible  quantité 
de  cet  oxyde  suffit  pour  colorer  une  masse  considérable  de  borax, 
de  verre,  ou  d'un  fondant  quelconque.  Aussi,  de  tous  les  essais  au 
chalumeau,  l'essai  pour  cobalt  est  le  plus  facile  à  cause  de  la' 
coloration  intense  que  prennent  les  fondants1. 

L'oxyde  de  cobalt  est  principalement  employé  à  la  fabrication 
du  smalt.  Le  smalt  est  une  espèce  de*verre  bleu  que  l'on  prépare,  en 
fondant  ensemble  du  minerai  de  cobalt  grillé,  du  sable  blanc  et  du 
carbonate  de  potasse  :  pendant  la  fusion  il  se  réunit  ordinairement 
au  fond  du  creuset  une  certaine  quantité  de  speiss  ;  mais  la  masse 
principale  constitue  le  smalt  que  l'on  pulvérise  et  qu'on  soumet  à  * 
la  lévigation.  Cette  substance  est  employée  sous  le  nom  d'azur, 
pour  rendre  plus  agréable  à  l'œil  la  blancheur  des  tissus  et  du 
papier  :  elle  est  aussi  employée  comme  couleur  dans  la  fabrica- 
tion des  papiers  peints ,  et  dans  la  décoration  des  poteries. 

Je  n'ai  rien  à  vous  dire  d'intéressant  sur  le  sesquioxyde  Coa  0*, 
ni  sur  les  autres  composés  binaires  de  cobalt.  Je  dois  seulement 
vous  rappeler  la  singulière  propriété  du  chlorure ,  sur  laquelle  je 
vous  ai  déjà  dit  quelques  mots  à  l'occasion  des  encres  sympathi- 
ques. Je  vais  maintenant  vous  en  parler  d'une  manière  plus  com- 
plète. 

Voici  dans  ce  tube  scellé  à  la  lampe  des  cristaux  de  chlorure  de 
cobalt  :  comme  vous  le  voyez,  ils  ont  une  couleur  rose.  Si  je  les 
chauffe  un  peu  ils  deviennent  d'un  bleu  magnifique  ;  par  le  re- 
froidissement ils  reprennent  leur  couleur  primitive.  On  serait 
tenté  d'abord  de  croire  que  ce  changement  est  un  effet  de  dés- 
hydratation, mais  si  l'on  observe  attentivement  l'intérieur  du 
tube  on  ne  remarque  pas,  dans  la  partie  froide,  la  moindre  trace 
d'eau  condensée.  Il  est  donc  probable  que  ce  phénomène  n'est 
qu'un  cas  d'isomérisme ,  et  qu'il  se  rattache  plutôt  à  un  mouve- 
ment moléculaire  qu'à  un  changement  de  composition.  Notez  bien 
que  le  même  phénomène  a  lieu  lorsqu'on  opère  sur  une  dissolu- 
tion. Voici  du  chlorure  de  cobalt  dissous  dans  l'eau  :  la  liqueur  a 
une  couleur  rose  intense  ;  si  on  la  concentre  par  l'ébullition  elle 
devient  bleue  ;  en  l'étendant  d'eau  elle  redevient  rose.  On  peut 

1 .  On  a  remarqué  que  dans  cette  sorte  d'essais  le  borai  vaut  mieui  qne  le  phos- 
phate de  sonde  ammoniacal  pour  découvrir  des  traces  de  cobalt. 
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mieux  faire  :  au  lieu  de  concentrer  la  dissolution  on  n'a  qu'à  y 
verser  un  excès  d'acide  chlorhydrique  pour  la  faire  virer  au  bleu. 
Admettra-t-on  que,  dans  ce  dernier  cas,  les  phénomènes  que  l'on 
observe  sont  l'effet  d'hydratations  et  de  déshydratations  succes- 
sives? Cela  ne  serait  pas  impossible,  mais  il  vaut  mieux  les 
considérer  comme  la  conséquence  de  modifications  moléculaires, 
si  l'on  veut  rapprocher  ce  qui  se  passe  dans  un  milieu  liquide  de 
ce  qui  arrive  dans  un  milieu  sec. 

Il  est  inutile,  puisque  je  vous  en  ai  parlé  ailleurs,  que  j'attire 
de  nouveau  votre  attention  sur  le  parti  que  l'on  tire  de  cette  pro- 
priété du  chlorure  de  cobalt,  pour  en  faire  une  encre  sympathique. 

J'arrive  aux  caractères  distinctifs  des  sels  de  cobalt.  Tous  ces 
sels  sont  colorés  en  rouge,  en  Violet  ou  en  lilas. 

Leurs  dissolutions,  traitées  par  les  alcalis  fixes,  donnent  lieu  à 
un  dépôt  bleu-violet  d'oxyde  de  cobalt  hydraté.  Si  elles  sont  acides 
l'ammoniaque  les  fait  virer  au  brun-acajou ,  mais  n'y  détermine 
pas  de  précipité.  L'effet  est  pareil  si,  tout  en  étant  neutres,  elles 
contiennent  beaucoup  de  sel  ammoniac. 

L'acide  sulfhydrique  ne  produit  pas  de  précipité  dans  les  disso- 
lutions cobaltiques  acides  ;  il  produit  un  précipité  de  sulfure  de 
cobalt  si  elles  sont  neutres,  mais  la  quantité  est  loin  de  repré- 
senter la  totalité  du  cobalt  dissous. 

Les  phosphates  et  les  arséniates  solubles,  versés  dans  les  disso- 
lutions cobaltiques  neutres,  donnent  naissance,  les  premiers,  à  un 
précipité  bleu  de  phosphate  de  cobalt  ;  les  seconds  à  un  précipité 
rose  d'arséniate  de  la  même  base. 

Enfin,  le  chalumeau  est  le  réactif  le  plus  sûr  et  le  plus  com- 
mode pour  reconnaître  les  composés  de  cobalt ,  car  le  fondant 
pyrognostique  se  colore  en  bleu  d'une  manière  persistante,  quel- 
que petite  que  soit  la  quantité  de  cobalt  contenue  dans  la  matière 
que  l'on  essaie. 

Les  sels  cobaltiques  sur  lesquels  nous  devons  nous  arrêter  sont 
Y  azotate,  le  phosphate  et  Varséniate.  Le  premier  parce  qu'il  sert 
dans  les  essais  au  chalumeau  pour  découvrir  et  différencier  l'alu- 
mine de  la  magnésie  ;  les  deux  derniers  parce  qu'on  les  emploie 
dans  la  fabrication  du  bleu  Thénard,  couleur  qui  pendant  long- 
temps a  été  en  faveur  auprès  des  peintres. 

On  prépare  ce  bleu  en  calcinant  un  mélange  formé  d'un  volume 
de  phosphate  de  cobalt ,  et  de  huit  volumes  d'alumine  en  gelée  : 
six  volumes  de  cette  dernière  substance  suffisent  si ,  au  lieu  de 
phosphate ,  on  se  sert  d'arséniate.  Malheureusement  cette  belle 
couleur  noircit  par  l'action  de  la  lumière.  Gay-Lussac  pensait  que 
l'altération  tenait  à  la  réduction  de  l'oxyde;  effectivement  la  cou- 
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leur  noircie  redevient  bleue  quand  on  lui  rend  de  l'oxygène.  A  cet 
effet,  il  suffit  de  la  calciner,  à  l'abri  de  l'air,  avec  du  peroxyde  de 
mercure.  Mais  lorsque  la  couleur  s'altère  après  qu'elle  a  été  em- 
ployée, on  conçoit  que  son  altération  soit  irréparable. 

Le  bleu  Thénard  était  destiné  autrefois  à  remplacer  une  cou- 
leur naturelle  très-coûteuse  tirée  du  lapis-lazuli  et  qui  est  connue 
sous  le  nom  ^outremer.  Plus  tard,  on  a  prétendu  remplacer 
cette  dernière  couleur  par  X outremer  artificiel  ou  bleu  Guimet; 
mais  on  a  fini  par  se  convaincre  que  si  cette  substance  rend  des 
services  incontestables  à  la  peinture,  elle  ne  peut  pas  complète- 
ment remplacer  le  lapis-lazuli  '. 

On  prépare  Y azotate  de  cobalt  en  traitant  l'oxyde  de  ce  métal 
par  l'acide  azotique.  En  évaporant  la  dissolution,  on  obtient  des 
cristaux  rouges  (  Co  0,  Az  0*  +  2  aq  )  déliquescents,  qui  se  décom- 
posent par  la  chaleur  comme  tous  les  azotates. 

Le  phosphate  et  Varséniate  de  cobalt ,  sels  insolubles,  sont  pré- 
parés par  double  décomposition,  en  versant  du  phosphate  ou  de 
l'arséniate  de  soude  sur  une  dissolution  d'un  sel  de  cobalt  quel- 
conque. Le  premier  de  ces  deux  sels  est  violet  foncé  ;  le  second 
est  d'un  beau  rose,  et  par  une  forte  chaleur  devient  lilas  :  l'un  et 
l'autre  sont  amorphes. 

1.  Le  bleu  Guimet  est  devenu  aujourd'hui  l'objet  d'une  grande  fabrication.  Indé- 
pendamment de  (a  quantité  qui  est  employée  dans  la  peinture  à  l'huile,  on  eu 
consomme  des  masses  considérables  pour  la  décoration  des  toiles  peintes.  Le  bleu 
éclatant  que  l'on  admire  sur  les  étoffes  d«  prix ,  n'est  que  du  bleu  Guimet  fixé  à 
l'aide  du  blanc  d'oeuf  et  de  la  vapeur. 

V outremer  artificiel  est  le  résultat  de  l'action  du  sulfure  de  sodium  sur  l'argile 
très-aramineose.  Ceux  qui  voudraient  en  connaître  les  procédés  de  fabrication  peu- 
Vent  consulter  le  Dictionnaire  des  Art»  et  Manufactures  t  article  outremer. 

On  trouve  dans  le  commerce  des  outremers  de  prix  très-différents,  et  il  importe 
aux  consommateurs  de  les  comparer  entre  eux  ,  pour  décider  si  leur  prix  est  en 
raison  de  leurs  qualités  réelles. 

M.  Barreswill  pratique  un  procédé  de  comparaison ,  qui  sans  être  scientifique 
n'est  pas  moins  fort  utile  et  fort  sur. 

En  voici  la  description  telle  que  l'auteur  l'a  donnée  lui-même  : 

«  J'emploie  pour  l'essai  des  outremers ,  du  sulfate  de  baryte  artificiel  préparé 
«  dans  des  liqueurs  fortement  acides ,  lavé  avec  soin ,  et  desséché  exactement.  Je 
■  fais  deux  pesées,  de  20  grammes  chacune  de  sulfate  de  baryte  qoe  je  mets  dans 
t  deux  mortiers  et  je  tare  exactement  dans  deux  petites  capsules  les  deux  échantil- 
«  Ions  d'outremer  qui  j'ai  à  comparer  (environ  un  demi- gramme  à  un  gramme). 
«  Avec  une  partie  de  l'on  de  ces  échantillons  que  je  verse  dans  l'un  des  mortiers , 
t  je  compose  avec  le  sulfate  de  baryte  une  certaine  teinte  bleu  clair,  et  avec  l'autre, 
«  versé  peu  à  peu  dans  le  second  mortier,  je  fais  une  teinte  aussi  rapprochée  que 
«  possible,  puis  je  porte  les  deux  capsules  dans  la  balance  ,  et  je  note  la  perte  de 
«  poids  de  l'une  et  de  l'autre  qui  correspond  à  l'outremer  employé  ;  la  comparaison 
«  des  poids  me  denne  la  valeur  comparative  des  outremers » 

Inutile  de  dire  que  ce  procédé  peut  être  employé  pour  toutes  les  poudres  colorées, 
notamment  pour  l'azur. 
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Avant  de  passer  à  l'étude  d'un  autre  métal,  je  vous  ferai  remar- 
quer quelques  rapprochements  entre  le  cobalt  et  le  nickel. 

Chacun  de  ces  métaux  produit  un  oxyde  indifférent  et  un  oxyde 
singulier  :  les  deux  oxydes  indifférents  sont  solubles  dans  l'ammo- 
niaque. Leurs  sels  sont  tous  colorés ,  et  leur  composition  se  cor- 
respond dans  les  deux  séries.  Ainsi  les  deux  sulfates  (  de  nickel 
et  de  cobalt)  peuvent-ils,  suivant  les  circonstances,  cristalliser  avec 
7  ou  6  équivalents  d'eau.;  ils  ont  beaucoup  de  tendance  à  former 
des  sels  doubles  avec  les  sulfates  alcalins  :  les  deux  azotates  cris- 
tallisent avec  deux  équivalents  d'eau  :  les  deux  carbonates  sont 
basiques  :  en  général,  les  sels  de  ces  deux  métaux  ont,  dans  leurs 
réactions ,  une  allure  qui  rappelle  celle  des  composés  salins  du 
groupe  magnésien1.  Enfin,  le  cobalt  et  le  nickel  ont  le  même 
poids  atomique,  et  ils  s'accompagnent  de  telle  sorte  que  l'on 
trouve  presque  toujours  du  nickel  là  où  il  y  a  du  cobalt ,  et  réci- 
proquement. 

Passons  à  l'étude  du  zinc, 

La  plus  grande  partie  du  zinc  se  tire  de  la  calamine  ;  une  autre 
partie,  beaucoup  moins  considérable,  est  extraite  de  la  blende. 

La  calamine  est  un  carbonate  de  zinc  souvent  accompagné  par 
de  l'oxyde  et  par  du  silicate  de  ce  même  métal  ;  elle  renferme 
aussi  de  l'oxyde  de  fer,  et  se  trouve  toujours  associée  à  de  la 
gangue.  Elle  porte  le  nom  de  minerai,  ou  de  mine  de  zinc  :  on  en 
connaît  deux  variétés,  l'une  blanche,  l'autre  rouge;  la  première 
est  moins  ferrugineuse  que  la  seconde,  mais  plus  difficile  à  traiter. 
Ses  principaux  gisements  sont  situés  entre  Aix-la-Chapelle  et 
Liège,  et  près  de  Tarnowitz.  On  la  trouve  en  amas  à  la  séparation 
des  terrains  de  transition,  et  des  terrains  secondaires. 

Lia  blende  est  un  sulfure  de  zinc  mêlé  avec  des  quantités  va- 
riables, mais  jamais  très-fortes ,  de  sulfure  de  fer  et  de  gangue. 
Lorsqu'elle  est  pure  elle  a  la  forme  d'octaèdres  réguliers,  ou  de 
cubo-octaèdres,  jaunâtres  et  translucides;  la  plus  commune  est 
d'un  brun-rouge  verdâtre ,  ayant  une  cassure  tantôt  lamelleuse , 
tantôt  fibreuse.  C'est  une  substance  de  filon  ;  elle  accompagne 
souvent  la  galène  (sulfure  de  plomb). 

Bien  que  la  calamine  et  la  blende  soient  différemment  compo- 
sées, on  les  soumet  cependant  au  même  traitement  pour  en  tirer 
le  zinc.  On  les  grille  d'abord  toutes  les  deux ,  la  première  pour  lui 
faire  perdre  son  acide  carbonique ,  la  seconde  pour  lui  faire  perdre 

1 .  Les  sels  du  groupe  magnésien  sont  ceux  qui  ont  pour  base  les  oxydes  de  ma- 
gnésium ,  fer,  manganèse ,  nickel,  cobalt ,  zinc,  enivre.  Tous  ces  oxydes  se  com- 
binent avec  l'ammoniaque  :  leurs  carbonates  sont  tous  basiques;  ils  tendent  à  former 
des  sels  doubles  avec  les  sels  alcalins. 
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son  soufre  et  l'oxyder.  Ramenés  de  cette  manière  à  l'état  d'oxyde, 
les  deux  minerais  sont  chauffés  avec  du  charbon  qui  les  réduit  : 
le  zinc  métallique  et  l'oxyde  de  carbone  sont  les  produits  de  cette 
réduction. 

En  Silésie  et  en  Belgique  on  extrait  le  zinc  par  ascensum;  en 
Angleterre  par  descensum. 
Supposez  que  dans  la  moufle  A  en  terre  réfractaire  (  fig.  73)  se 

trouve  une  couche  d'un  mélange  d'oxyde 

de  zinc  et  de  charbon,  et  que  cette 

moufle  soit  chauffée  sur  tous  ses  points, 

il  est  clair  que  le  zinc,  à  mesure  qu'il 

deviendra  libre,  sortira  sous  forme  de 

Fig.  73  vapeur  par  le  tube  coudé  bc.  Huit  à  40 

moufles  d'un  mètre  de  long  et  de  0m,50  de  haut,  disposées  sur 

deux  rangs  dans  le  même  fourneau,  constituent,  en  Silésie,  un 

four  à  zinc. 

Si,  au  lieu  de  chauffer  le  mélange  dans  une  moufle,  on  le  chauffe 
dans  un  cylindre  en  terre  réfractaire  (fig.  74),  long  d'un  mètre  et 
large  de  0m,*5;  et  si,  l'extrémité  B  de  ce  cylindre  étant  fer- 
mée ,  à  l'autre  extrémité  A  se  trouvent  adaptés  deux  ajoutages 
coniques,  l'un  C  en  fonte  et  l'autre  D  en  tôle  ;  si  on  chauffe  cet 
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Fig.  74. 

appareil  de  telle  sorte  que  le  seul  cylindre  en  terre  reçoive  l'im- 
pression du  feu,  il  est  encore  évident  que  la  vapeur  de  zinc  s'élè- 
vera du  mélange  pour  aller  se  condenser  dans  l'ajoutage  C.  Quatre 
douzaines  de  ces  appareils,  disposés  sur  8  rangées  dans  le  sens  de 
la  hauteur,  forment  la  moitié  ou  le  quart  d'un  four  à  zinc  belge,  sui- 
vant que  deux  ou  quatre  de  ces  systèmes  seront  accolés  ensemble. 

Dans  ces  différents  appareils  que  nous  venons  de  décrire ,  la 
vapeur  de  zinc  est  forcée,  en  abandonnant  la  masse  d'où  elle  se 
dégage,  de  se  volatiliser.  C'est  pourquoi  on  les  appelle  par  as- 
censum. 

Il  n'en  est  plus  ainsi  dans  la  méthode  suivie  communément  en 
Angleterre.  Si  l'on  chauffe  un  mélange  d'oxyde  de  zinc  et  de  char- 
bon contenu  dans  un  creuset  hermétiquement  fermé ,  et  dont  le 
fond  est  remplacé  par  un  tube  en  fer  (fig.  75) ,  il  est  évident  que 
la  vapeur  métallique  ne  trouvant  d'issue  nulle  part  que  par  le  tube, 
abandonnera  la  masse,  non  pour  s'élever  mais  pour  descendre. 

Voilà  pourquoi  ce  procédé,  est  appelé  par  descensum.  Une  di- 
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Fig.  75. 


zaine  de  ces  creusets,  ayant  chacun  1  mètre  de  profondeur  et  0,90 
d'ouverture,  disposés  circulairement  autour  du  même  foyer,  consti- 
tuent un  four  à  zinc  anglais. 
Quelle  que  soit  la  méthode  de  distillation ,  une  partie  du  zinc 

réduit  doit  s'oxyder  ;  car  ce  métal  est  facile- 
ment oxydable,  et  les  appareils  sont  remplis 
d'air  :  mais  l'oxyde  (cadmie)  qui  doit  se  for- 
mer inévitablement,  et  dont  on  trouve  même 
des  quantités  assez  fortes  près  de  l'ouver- 
ture supérieure  des  fours  à  grillage,  est  traité 
à  son  tour  comme  minerai. 

Le  zinc ,  ainsi  préparé ,  est  toujours  mêlé 
avec  de  la  cadmie,  dont  on  le  sépare  soigneu- 
sement ;  on  le  coule  ensuite  dans  des  moules 
où  il  prend  la  forme  de  plaques  rectangu- 
laires pesant  30  à  35  kilogrammes. 

Comme  le  zinc  est  le  plus  souvent  em- 
ployé sous  forme  de  lames,  il  doit  être  refon- 
du. A  cet  effet,  on  chauffe  un  four  à  réver- 
bère, dont  la  sole  est  un  peu  inclinée  :  des 
plaques  de  zinc  sont  placées  dans  la  partie  élevée  ;  le  métal  fond 
et  coule  dans  la  partie  la  plus  basse  pour  se  réunir  dans  un  creuset 
hémisphérique.  C'est  dans  ce  creuset  que  l'on  puise  le  métal  fondu 
pour  le  coulej  dans  de  nouveaux  moules,  qui  lui  donnent  la  forme 
de  plaques ,  d'une  épaisseur  convenable  pour  le  laminage. 

C'est  ainsi  qu'on  fabrique  en  Europe  environ  300,000  quintaux 
métriques  de  zinc  tous  les  ans. 

Quand  on  pense  que  ce  métal  n'est  connu  que  depuis  le  siècle 
dernier,  et  que  c'est  seulement  depuis  quelques  années  qu'il  est 
employé  pour  le  fer  galvanisé,  pour  les  toitures,  pour  la  fabrica- 
tion d'ustensiles  et  d'objets  d'ornement,  on  a  lieu  de  croire  que  sa 
consommation  ne  pourra  qu'augmenter.  Jusqu'à  présent  la  France 
n'en  produit  guère.  Les  usines  les  plus  considérables  sont  situées 
dans  la  Haute-Silésie  :  elles  fournissent  plus  du  tiers  de  la  quan- 
tité totale.  Le  reste  est  fabriqué  en  Belgique,  en  Pologne,  en 
Prusse,  en  Angleterre,  en  Espagne,  en  Carinthie,  dans  le  Hartz,  etc. 
Bien  que  le  zinc  laminé  puisse  être  considéré  comme  pur,  néan- 
moins le  chimiste  le  distille  encore  une  fois.  Cette  distillation 
s'effectue  dans  une  cornue  en  grès  chauffée  au  blanc  ;  ou  bien 
encore  dans  un  creuset  disposé  comme  ceux  des  fours  anglais ,  à 
cela  près  que  le  tube  de  dégagement ,  au  lieu  d'être  appliqué  au 
fond  du  creuset,  se  prolonge  dans  l'axe  du  creuset  même,  jusqu'à 
peu  de  distance  du  couvercle. 

i.  34 
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Le  zinc  est  blanc  bleuâtre.  Il  cristallise  sous  deux  formes  incom- 
patibles: le  prisme  à  base  d'hexagone  (Noeggerath)  et  le  dodé- 
caèdre pentagonal  (Nickles).  Il  est  donc  dimorphe.  Sa  texture  est 
lamelleuse  et  perpendiculaire  à  la  surface  ;  sa  densité  varie  entre 
6,8  et  7,2  ;  il  est  peu  flexible,  et  s'attache  à  la  lime  ou  au  ciseau 
par  suite  d'une  mollesse  qui  lui  est  propre.  Il  est  un  des  métaux 
les  plus  malléables  ;  mais  lorsqu'il  contient,  comme  celui  du  com- 
merce, des  traces  de  charbon,  de  plomb,  de  cuivre,  de  cadmium, 
de  fer,  de  manganèse,  et  même  de  l'arsenic,  il  perd  de  sa  malléa- 
bilité et  se  casse  aisément  à  la  température  ordinaire  :  toutefois, 
à +  100°  il  peut  être  forgé,  laminé  et  tiré  en  fils;  à  quelques 
degrés  au-dessus,  ces  qualités  s'affaiblissent  de  telle  sorte  que  à 
-f-  200°  il  redevient  cassant.  On  pourrait  le  pulvériser  dans  un 
mortier  chauffé  à  cette  température. 

Le  zinc  est  le  plus  électro-positif  de  tous  les  métaux  des  quatre 
dernières  sections  ;  ce  qui  fait  qu'on  ne  doit  pas  le  clouer  avec  du 
fer,  car  en  préservant  celui-ci  de  la  rouille  il  se  rouille  lui-même. 
Du  reste,  étant  le  plus  dilatable  des  métaux,  entre  0°  et  -f-  4  00°, 
on  ne  peut  le  clouer  d'aucune  manière  sans  l'exposer  à  se  déchirer 
par  suite  des  variations  de  température. 

Il  fond  à  +  500°,  et  ne  distille  qu'au  rouge  blanc.  L'air  sec  et 
froid  n'a  point  d'action  sur  lui  ;  mais  à  la  chaleur  rouge  il  s'oxyde 
avec  des  phénomènes  très-sensibles  d'incandescence.  L'air  humide 
oxyde  lentement  le  zinc ,  et  la  première  couche  d'oxyde  qui  se 
forme  préserve  le  reste  du  métal  :  c'est  pourquoi  le  zinc  peut 
servir  aux  usages  domestiques  et  être  employé  à  couvrir  les  toi- 
tures ;  cependant  les  ustensiles  de  cuisine  ne  sont  pas  sans  danger, 
par  suite  de  l'action  dissolvante  que  les  acides  et  les  sels  exercent 
sur  leur  surface  oxydée.  Aussi  serait-il  imprudent  de  garder  du 
vin  dans  des  vases  en  zinc,  car  quand  même  le  vin  ne  serait  pas 
acide,  la  crème  de  tartre  (bitartrate  de  potasse)  qu'il  renferme 
pourrait  dissoudre  un  peu  de  métal,  et  acquérir  ainsi  des  qualités 
malfaisantes.  Remarquez  bien  que  moins  le  zinc  est  pur  et  plus  il 
est  attaqué  par  les  acides.  Mettez  séparément ,  dans  de  l'acide 
sulfurique  étendu,  deux  fragments  de  ce  métal,  l'un  très-pur, 
l'autre  ordinaire,  vous  verrez  que  le  premier  sera  attaqué  avec 
lenteur,  tandis  que  le  second  le  sera  rapidement.  On  a  constaté 
que  l'effet  produit,  dans  un  pareil  essai,  par  le  zinc  du  commerce, 
est  492  fois  plus  prompt  que  celui  qui  est  produit  par  le  zinc  chi- 
miquement pur. 

Les  usages  du  zinc  sont  fort  étendus.  Outre  qu'il  est  employé 
directement  à  l'état  de  métal  dans  une  foule  de  circonstances,  il 
fait  partie  d'une  grande  quantité  d'alliages  dont  je  vous  parlerai 
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rfans  un  autre  moment,  Aujourd'hui  je  ne  vous  dirai  que  quelques 
mots  sur  cette  espèce  d'alliage  superficiel  que  Ton  appelle  fer 
galvanisé. 

Si  après  avoir  laissé  une  lame  de  fer  pendant  45  à  20  heures 
dans  de  l'eau  contenant  ^  d'acide  sulfurique ,  on  la  sèche  et  on 
la  saupoudre  de  sel  ammoniac  ;  ensuite ,  si  on  la  plonge  pendant 
quelques  instants  dans  un  bain  de  zinc,  recouvert  de  ce  même 
sel  ;  et  si,  après  l'en  avoir  retirée,  on  la  frotte  avec  un  mélange  de 
sciure  de  bois  et  de  sable ,  on  l'aura  ainsi  convertie  en  fer  gal- 
vanisé. 

Voici  la  théorie  de  cette  opération  :  on  immerge  la  lame  de  fer 
dans  un  acide  pour  la  décaper,  c'est-à-dire  pour  nettoyer  sa  sur- 
face de  toute  trace  d'oxyde,  qui  empêcherait  l'application  uni- 
forme d'une  couche  de  zinc.  Le  sel  ammoniac  (hydrochlorate 
d'ammoniaque)  doit  entretenir  le  décapage ,  en  transformant  en 
chlorure  tout  l'oxyde  qui  se  formerait  pendant  l'opération.  Par 
l'immersion  momentanée  dans  un  bain  de  zinc ,  la  surface  du  fer 
s'allie  et  se  recouvre  à  la  fois  d'une  couche  très-mince  de  ce  métal. 
Enfin,  le  frottement  de  la  pièce  avec  la  sciure  de  bois  et  le  sable, 
est  destiné  à  enlever  le  peu  d'oxyde  de  zinc  qui  peut  s'être  formé 
en  retirant  la  lame  toute  chaude  du  bain  métallique. 

On  a  comparé  le  fer  étamé  (fer-blanc)  au  fer  zingué.  La 
comparaison  est  juste  sous  un  certain  rapport ,  car  il  y  a  alliage 
dans  les  deux  cas  :  mais  celui  du  fer  et  du  zinc  paraît  être  plus 
intime,  pour  ainsi  dire,  que  celui  du  fer  et  de  l'étain.  En  effet,  le 
fil  de  fer,  recouvert  de  zinc ,  est  plus  cassant  que  lorsqu'il  est  à 
son  état  normal  ;  les  lames  minces  de  fer  se  déforment  par  le  zin- 
cage  ;  aussi  les  objets  d'art  ne  se  prêtent-ils  pas  à  cette  opération. 
Ce  changement  de  propriétés  physiques,  et  ces  altérations  de 
forme,  prouvent  qu'il  se  passe  dans  le  zincage  quelque  chose 
qui  n'a  pas  lieu  dans  Yétamage. 

Je  viens  de  critiquer  le  fer  galvanisé,  en  en  signalant  les  dé- 
fauts ;  je  dirai  maintenant  ses  qualités.  Toute  pièce  de  fer,  dont 
les  formes  ne   seront  pas  déliées,  présentera,  lorsqu'elle  sera 
recouverte  de  zinc,  des  conditions  de  durée,  qu'elle  n'aura  pas , 
lorsqu'elle  sera  recouverte  d'étain,  et  à  plus  forte  raison ,  lors- 
qu'elle sera  dans  son  état  naturel.  Supposez,  en  effet ,  que  dans 
un  point  d'une  lame  de  fer-blanc ,  le  fer  soit  mis  à  nu ,  l'oxygène 
de  l'air  agira  aussitôt  sur  ce  point,  et  produira  une  tache  de 
rouille  :  dans  les  mêmes  circonstances,  l'oxygène  attaquera  aussi  la 
tôle  galvanisée,  à  cela  près,  qu'il  oxydera  le  zinc,  et  non  le  fer.  Il 
est  donc  évident  que  le/<?r  galvanisé,  par  cela  même  qu'il  est  inoxy- 
dable, présente  des  conditions  de  durée  difficiles  à  méconnaître. 
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Il  doit  cette  propriété  à  une  influence  galvanique.  Le  zinc  est 
un  métal  plus  électro-positif  que  le  fer  :  mis  en  contact  avec  celui-ci, 
il  forme  un  couple  dont  il  est  l'élément  positif  :  l'oxygène  qui 
agira  sur  ce  couple,  se  portera  sur  ce  dernier  élément  sans 
atteindre  l'autre. 

La  galvanisation  du  fer  n'est  donc  qu'un  cas  particulier  d'une 
loi  générale  applicable  à  bien  d'autres  métaux.  Lorsque  Davy  pro- 
posa de  clouer  des  lames  de  zinc  sur  la  doublure  en  cuivre  des 
navires,  il  ne  fit  qu'appliquer  cette  loi  générale  de  l'électro- 
chimie. 

Lorsque  le  fer  est  enduit  de  zinc  par  les  procédés  électriques, 
qui  servent  à  dorer  le  cuivre  et  l'argent ,  il  conserve  toutes  les 
qualités  que  nous  lui  avons  reconnues,  et  perd  les  défauts.  Le 
zincage  galvanique  imaginé  par  Ruoltz,  fera  disparaître  \efer 
galvanisé  imaginé  par  Malouin,  et  perfectionné  par  M.  Sorel. 

La  plus  grande  partie  des  sels  dont  les  métaux  appartiennent 
aux  trois  dernières  sections,  sont  décomposés  par  le  zinc,  et  leurs 
oxydes  sont  réduits. 

De  toutes  les  combinaisons  zinciques,  il  n'y  a  que  Voxyde  et  le 
sulfate  qui  aient  de  l'intérêt  pour  nous.  Le  premier,  à  cause  de 
son  application  à  la  peinture ,  en  place  de  la  céruse  ;  le  second , 
parce  qu'il  sert  à  l'impression  sur  étoffes,  et  entre  dans  quelques 
vernis;  tous  les  deux  parce  qu'ils  sont  employés  en  médecine. 

Le  zinc,  en  se  combinant  directement  avec  l'oxygène ,  sous  l'in- 
fluence de  la  chaleur,  donne  naissance  à  un  oxyde  composé  d'un 
équivalent  de  chacun  des  éléments  (ZnO).  Ce  composé  portait 
autrefois  le  nom  de  Lana  philosophica,  Nihilum  album,  Fleurs 
de  zinc,  Pompholix.  On  peut  le  préparer  par  différents  procédés  : 
4°  En  chauffant  jusqu'à  ce  qu'il  s'enflamme ,  du  zinc  contenu  dans 
un  creuset  ;  il  se  dépose  sur  les  bords ,  une  matière  floconneuse 
blanche ,  formée  presque  totalement  d'oxyde  :  comme  elle  con- 
tient un  peu  de  zinc  métallique,  on  la  purifie  par  la  lévigation  ; 
2°  Quand  on  calcine  de  l'azotate  où  du  carbonate  de  zinc ,  il  reste 
de  l'oxyde. 

Quel  que  soit  le  procédé  de  sa  préparation ,  l'oxyde  de  zinc  est 
toujours  blanc  :  si  quelquefois  i)  est  jaune ,  c'est  qu'il  contient 
un  peu  de  fer.  Lorsqu'il  est  léger,  et  très-floconneux ,  il  est  pré- 
paré par  la  calcination  du  métal  ;  quand  il  est  pulvérulent  et  lourd, 
il  provient  de  la  calcination  d'un  sel  :  s'il  est  jaune,  transparent, 
et  doué  de  la  forme  prismatique ,  il  est  un  produit  des  usines  ,  ou 
bien  un  résultat  de  l'action  de  l'eau ,  et  de  la  chaleur  sur  le  métal. 

Voxyde  de  zinc  se  colore  en  jaune  lorsqu'on  l'expose  à  une  forte 
chaleur,  et  redevient  incolore,  en  refroidissant.  Il  est  absolument 
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fixe  ;  si  pendant  la  calcination  du  métal  il  s'en  élève  dans  l'air,  c'est 
qu'il  y  est  entraîné  par  la  vapeur  du  métal  lui-même. 

Lorsque  l'oxyde  de  zinc  est  précipité  d'une  dissolution  saline 
par  les  alcalis  ,  il  est  toujours  hydraté  :  dans  cet  état ,  il  peut  se 
dissoudre  dans  un  excès  de  précipitant ,  et  former  avec  lui  des 
combinaisons  définies,  où  il  joue  le  rôle  d'acide  :  il  forme  de  véri- 
tables zincates. 

Parmi  les  bases  métalliques  proprement  dites ,  l'oxyde  de  zinc 
est  une  de  celles  qui  saturent  le  mieux  les  acides  ;  aussi  le  consi- 
dère-t-on  comme  une  base  puissante.  Ses  sels  sont  isomorphes 
avec  ceux  de  magnésie ,  de  protoxyde  de  fer ,  de  nickel  et  de 
cobalt. 

Il  est  employé  comme  antispasmodique ,  et  pour  combattre  les 
ophtalmies.  On  en  consomme  actuellement  des  quantités  considé- 
rables ,  parce  qu'on  le  fait  servir  en  peinture  à  la  place  de  la 
céruse.  Il  a  sur  cette  substance  le  double  avantage  de  ne  pas  se 
noircir  par  les  émanations  d'hydrogène  sulfuré ,  et  d'être  peu  ou 
point  dangereux  pour  ceux  qui  le  manient. 

On  a  falsifié  quelquefois  l'oxyde  de  zinc  avec  de  l'amidon  ,  de 
la  craie  /de  la  magnésie ,  et  même  de  l'argile.  On  découvre  l'ami- 
don par  la  teinture  d'iode;  au  moyen  de  l'acide  acétique,  on 
découvre  l'argile ,  qu'il  laisse  comme  résidu  :  la  chaux  et  la 
magnésie  sont  mises  en  évidence  par  les  réactifs  ordinaires. 

Avant  d'arriver  à  l'autre  combinaison  du  zinc ,  nous  appren- 
drons à  connaître  les  réactions  propres  aux  sels  dont  ce  métal  fait 
partie. 

Les  sels  de  zinc  sont  incolores ,  à  moins  que  leur  acide  ne  soit 
coloré  lui-même.  Ce  caractère  suffit  déjà  pour  ne  pas  les  confondre 
avec  les  sels  à  base  de  manganèse,  de  fer,  de  cobalt,  et  de  nickel, 
qui  sont  tous  colorés.  La  saveur  des  sels  de  zinc  est  styptique  , 
amère  et  nauséabonde.  Leurs  dissolutions  sont  précipitées  par 
l'ammoniaque,  et  le  dépôt  qui  se  forme  est  redissous  par  un 
excès  de  réactif  :  cette  propriété  sert  à  les  distinguer  des  disso- 
lutions salines ,  où  se  trouvent  les  métaux  alcalins ,  terreux-alca- 
lins ,  et  terreux.  Enfin  l'hydrosulfate  d'ammoniaque  empêchera 
de  confondre  les  sels  de  zinc  avec  tous  les  autres  sels  métalliques 
connus  ;  ce  réactif  donne  lieu  à  un  précipité  blanc  de  sulfure  de 
zinc  caractéristique,  par  sa  blancheur. 

Examinons  maintenant  le  sulfate  de  zinc.  Ce  sel  cristallise  en 
prismes  isomorphes  avec  le  sulfate  de  magnésie.  Il  contient  7  équi- 
valents d'eau  ;  à  +  4  00°,  il  en  perd  6  ;  à  +  238°  il  devient  anhydre, 
et  par  une  très-forte  chaleur,  il  se  décompose  en  oxyde ,  acide 
sulfureux  et  oxygène.  A  la  température  ordinaire,  il  se  dissout  dans 
i.  34. 
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2  à  3  fois  son  poids  d'eau  ;  à  +  400°  il  fond  dans  son  eau  de  cris- 
tallisation :  il  est  insoluble  dans  l'alcool  ;  il  s'y  altère  cependant 
par  l'ébullition,  car  il  perd  2  équivalents  d'eau. 

Ce  sel  se  forme  toutes  les  fois  que  l'on  prépare  de  l'hydrogène 
par  le  zinc  et  l'acide  sulfurique.  Celui  qui,  dans  le  commerce,  porte 
le  nom  de  vitriol  blanc  y  ou  de  couperose  blanche  7  est  préparé 
par  le  grillage  de  la  blende.  Ainsi  traité ,  ce  minerai  s'oxyde  en 
perdant  une  partie  de  son  soufre  ;  l'autre  partie  se  change  en 
acide  sulfurique  qui  se  combine  à  l'oxyde  formé.  On  sépare  ce 
sel,  par  le  lessivage  et  l'évaporation.  Pour  en  rendre  le  transport 
plus  facile,  on  le  fond  dans  son  eau  de  cristallisation ,  et  on  le 
coule  en  pains. 

-  Ces  deux  procédés  ne  peuvent  donner  qu'un  produit  impur, 
car  le  zinc  du  commerce  et  la  blende  ne  sont  pas  purs  non  plus. 
La  matière  étrangère  que  l'on  trouve  le  plus  souvent  dans  le  sul- 
fate de  zinc ,  et  dont  la  présence  est  pernicieuse  pour  certaines 
applications ,  est  le  protoxyde  de  fer.  On  peut  l'en  débarrasser 
par  le  procédé  de  Gay-Lussac.  On  fait  passer  un  courant  de  chlore 
dans  la  dissolution  de  sulfate  de  zinc  impur  :  par  l'action  de  ce 
gaz,  tout  le  protoxyde  de  fer  se  convertit  en  peroxyde  :  on  chasse 
l'excès  de  chlore  par  l'ébullition ,  et  on  introduit  dans  le  liquide 
un  peu  d'oxyde  de  zinc  pur  :  au  bout  de  quelques  heures,  tout  le 
peroxyde  de  fer  se  sera  déposé.  C'est  une  base  faible  qui  est 
chassée  par  une  base  forte. 

La  ressemblance  entre  le  sulfate  du  zinc  et  celui  de  magnésie 
peut  occasionner  des  méprises  funestes.  Heureusement,  la  pro- 
priété émétique  du  sulfate  de  zinc  et  l'action  décomposante  des 
sucs  de  l'estomac ,  rendent  ces  accidents  peu  redoutables.  On  a 
ingéré  jusqu'à  2  onces  de  sulfate  de  zinc,  sans  que  la  mort  en  ait 
été  la  suite.  Ce  qu'il  y  a  de  mieux  à  faire  dans  de  telles  conjonc- 
tures, c'est  d'administrer  de  l'eau  albumineuse.  Cette  substance  a 
la  propriété  de  se  combiner  avec  le  sulfate  de  zinc,  et  de  le  rendre 
insoluble.  Ce  sel  est  employé  quelquefois  par  les  médecins ,  mais 
ce  sont  les  indienneurs  qui  en  font  la  plus  grande  consommation. 

On  ne  peut  pas  achever  l'histoire  du  zinc ,  sans  dire  quelques 
mots  du  cadmium ,  car  ce  métal  accompagne  le  zinc,  comme  le 
nickel  accompagne  le  cobalt ,  et  le  manganèse  le  fer.  Ainsi  est-il 
rare  qu'un  minerai  de  zinc  en  soit  absolument  dépourvu.  Comme 
de  ces  deux  métaux ,  le  cadmium  est  le  plus  volatil ,  il  se  dégage 
dans  les  premiers  moments  de  la  distillation  du  minerai  zincifère, 
et  va  brûler  à  l'air.  11  forme  ainsi  une  poussière  brunâtre ,  dans 
laquelle  il  entre  pour  5  à  6  centièmes  ;  le  reste  est  de  l'oxyde  de 
zinc.  En  lui  faisant  subir  de  nouvelles  réductions ,  à  des  tempéra- 
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tares  convenablement  ménagées ,  on  finit  par  l'avoir  presque  pur. 
Le  cadmium  est  un  métal  moins  blanc  que  rétain.  Il  est  assez 
malléable  et  ductile ,  car  on  peut  le  réduire  en  feuilles  minces, 
et  l'étirer  en  fils  très-fins  ;  sa  densité  est  8,7  :  il  fond  avant  la 
chaleur  rouge  ;  sa  vapeur  s'enflamme  et  brûle  avec  éclat  ;  il  ne 
donne  qu'un  seul  oxyde  (CdO),  qui  étant  anhydre,  a  l'aspect 
d'une  poussière  brunâtre.  Le  cadmium  est  précipité  de  ses  disso- 
lutions salines,  par  le  zinc  ;  l'oxyde  hydraté  que  les  alcalis  fixes 
séparent  de  ces  mêmes  dissolutions  >  n'est  pas  soluble  dans  un 
excès  de  réactif,  mais  il  l'est  dans  l'ammoniaque.  Tous  les  sels 
cadmiques  solubles  sont  précipités  en  jaune  vif  par  l'hydrogène 
sulfuré.  Cette  réaction  est  caractéristique  ;  elle  seule  suffit  pour 
empêcher  de  confondre  le  cadmium  avec  tout  autre  métal. 

Le  précipité  jaune  déterminé  par  l'hydrogène  sulfuré  est  le  sul- 
fure de  cadmium  (CdS)  qu'on  emploie  quelquefois  dans  la  pein- 
ture à  l'huile ,  et  dont  les  peintres  feraient  un  usage  plus  consi- 
dérable, si  son  prix  n'était  pas  trop  élevé.  Aussi,  le  sulfure  de  cad- 
mium du  commerce  est-il  bien  souvent  mêlé  avec  25  °/o  de  craie , 
sans  que  l'intensité  de  sa  couleur  diminue  d'une  manière  sen- 
sible. On  découvre  cette  fraude,  en  traitant  le  mélange  par  l'acide 
chlorhydrique  étendu ,  qui  dissout  la  craie,  et  n'attaque  point  le 
sulfure. 

Tous  les  autres  composés  cadmiques  sont,  jusqu'à  présent,  sans 
importance. 

Avant  de  passer  aux  métaux  de  la  4e  section,  je  vous  dirai 
quelques  mots  sur  V uranium;  premièrement,  parce  que  dans  son 
histoire  chimique,  il  y  a  un  fait  scientifique  qu'il  importe  de  con- 
naître ;  secondement ,  parce  que  l'oxyde  de  ce  métal  est  employé 
comme  couleur  pour  la  décoration  de  la  porcelaine ,  et  du  verre. 
On  trouve  en  Bohême  un  minéral  connu  sous  le  nom  de  Pech- 
blende ,  qui  est  formé ,  en  grande  partie ,  d'uranium  oxydé.  Quand 
on  le  traite  par  de  l'acide  azotique ,  on  en  tire  de  l'azotate  d'ura- 
nium ,  en  beaux  cristaux  jaunes  à  reflet  verdàtre.  Modérément 
calciné ,  ce  sel  se  décompose ,  et  laisse  pour  résidu  ce  que  l'on 
appelle  le  sesquioxyde  d'uranium.  C'est  précisément  ce  dernier 
produit  qui  sert  à  préparer  certaines  couleurs  jaunes  destinées  à 
la  décoration  de  la  porcelaine  :  c'est  encore  lui  qui  communique 
au  cristal  le  dichroîsme,  en  lui  donnant  une  teinte  jaune  à  reflets 
verdâtres.  Sa  composition  peut  être  représentée  par  la  formule 
U*  O5  ;  mais  cet  oxyde  a  ceci  de  particulier ,  que  lorsqu'il  se  com- 
bine avec  les  acides ,  il  donne  toujours  des  sels,  dans  lesquels  le 
rapport  de  l'oxygène  de  la  base  à  celui  de  l'acide,  est  différent  du 
rapport  que  l'on  trouve  dans  tous  les  autres  sels  du  même  genre. 
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Ainsi  dans  les  sulfates  ordinaires,  le  rapport  est  ::  4  : 3  ;  dans  les  azo- 
tates ::  4  :  5,  etc.,  etc.  :  or  dans  ces  mêmes  sels  à  base  de  sesqui- 
oxyde d'uranium,  il  est  ::  3  :  3  ;  ::  3  :  5,  etc.,  etc.  On  expliquerait 
l'anomalie,  en  admettant  que  cette  espèce  d'oxyde  ne  peut  donner 
que  des  sels  tribasiques  :  mais  il  serait  fort  étrange  que  Ton  obtint 
toujours ,  et  constamment,  des  sels  basiques ,  même  quand  il  y 
aurait  un  grand  excès  d'acide. 

M.  Péligot  a  considéré  le  sesquioxyde  d'uranium  comme  une 
combinaison  d'oxygène  avec  une  molécule  complexe,  formée  elle- 
même  d'oxygène  et  de  métal ,  et  qu'il  a  nommée  Uranyle  :  dès 
lors,  le  sesquioxyde  d'uranium,  n'étant  plus  que  de  l'oxyde  d'ura- 
nyle  [(U*  0*)  0],  l'anomalie  disparait.  En  effet,  si  dans  les  sels 
dont  il  fait  partie  ,  on  ne  considère  pas  l'oxygène ,  qui  se  trouve 
dans  le  groupement  moléculaire  hypothétique,  le  rapport  de  l'oxy- 
gène de  la  base  à  celui  de  l'acide  devient  normal.  Affectons  d'un 
signe  le  prétendu  uranyle ,  et  comparons ,  par  exemple,  son  azo- 
tate avec  celui  de  potasse.  Nous  ne  trouverons  aucune  différence 
entre  les  deux  formules  : 

Azotate  d'oxyde  d'uranile Uy  0,  Az  0* 

Azotate  d'oxyde  de  potassium. . .  K  0,  AzO* 

D'autres  faits  prêtent  un  grand  appui  à  cette  théorie.  Presque 
tous  les  sels  de  sesquioxyde  d'uranium  peuvent  former  de  dou- 
bles sels;  or,  aucun  sel  véritablement  basique  n'a  une  pareille 
propriété.  De  plus,  le  sesquioxyde  d'uranium  soumis  à  l'action  du 
chlore,  ne  perd  qu'un  tiers  de  son  oxygène,  et  devient  ce  que 
plusieurs  chimistes  appellent  un  oxy chlorure.  M.  Peligot  consi- 
dère ce  composé  comme  un  chlorure  cT uranyle  Uy  Cl  =  [  (  U*  O*), 
Cl  ]  ;  traité  par  le  potassium ,  il  ne  perd  que  son  chlore  ;  l'uranyle 
ne  pouvant  pas  exister  isolé ,  se  dédouble ,  et  se  transforme  en 
protoxyde  d'uranium. 

U*Of    —    2U0 

Uranyle.  Protoxyde 

d'uranium. 

Il  est  à  remarquer  que  le  chlorure  d'uranyle  peut  à  son  tour 
former  des  doubles  chlorures,  ce  que  ne  font  pas  les  oxychlorures 
proprement  dits. 

Tous  ces  faits,  s'ils  ne  démontrent  pas  d'une  manière  absolue 
l'existence  de  l'uranyle,  donnent  toutefois  une  grande  valeur  à  la 
théorie  qui  l'admet. 

Le  sesquioxyde  d'uranium  soumis  à  l'action  simultanée  de  l'hy- 
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drogène  et  du  charbon,  perd  un  tiers  de  son  oxygène,  et  se  con- 
vertit en  protoxyde  d'uranium.  L'un  ou  l'autre  de  ces  deux  oxydes, 
soumis  à  l'action  du  charbon,  et  du  chlore  à  la  fois,  donnent  nais- 
sance à  du  protochlorure  d'uranium  (UCl).  Ce  composé  traité 
par  le  potassium ,  lui  cède  son  chlore ,  et  l'uranium  métallique 
reste  isolé. 

L'uranium,  ayant  deux  degrés  d'oxydation  (le  protoxyde  et  le 
sesquioxyde ,  ou  oxyde  d'uranyle),  doit  avoir  deux  séries  de  sels. 
Voyons  leurs  caractères  génériques. 

Les  sels  à  base  de  protoxyde  d'uranium  sont  très-peu  nombreux  : 
leurs  dissolutions  sont  vertes;  elles  donnent  par  les  alcalis  et 
l'ammoniaque,  un  précipité  gélatineux  noir-brun ,  que  l'air  jaunit 
en  le  faisant  passer  à  l'état  de  sesquioxyde.  Cette  réaction  sert 
pour  distinguer  les  sels  à  base  de  protoxyde  d'uranium,  des  sels 
de  nickel,  de  chrome  et  de  fer,  qui  sont  également  verts. 

Les  sels  à  base  de  sesquioxyde  (oxyde  d'uranyle)  sont  jaunes. 
Leurs  dissolutions  alcooliques  exposées  au  soleil  verdissent  en 
peu  de  temps,  parce  que  la  base  est  réduite  à  l'état  de  protoxyde. 

Tous  les  sels  jaunes  d'uranium  sont  décomposés  par  les  alcalis, 
mais  le  précipité  jaune  qui  se  forme  est  un  uranate  alcalin ,  et 
non  un  sesquioxyde. 

Nous  avons  terminé  l'examen  des  métaux  les  plus  importants 
des  trois  premières  sections  :  parmi  ceux  de  la  quatrième ,  deux 
seulement ,  Yétain  et  V antimoine,  doivent  nous  arrêter  :  le  pre- 
mier, pour  ses  applications  techniques,  le  second,  pour  son  emploi 
en  médecine. 

Dans  les  terrains  les  plus  anciens,  au  milieu  de  roches  grani- 
tiques, souvent  aussi  dans  des  sables  desagrégés  provenant  de  la 
destruction  de  ces  mêmes  roches,  on  trouve  de  Yétain  oxydé.  Les 
principaux  gisements  de  ce  minerai  sont  en  Saxe,  en  Bohême, 
dans  le  comté  de  Cornouailles,  et  dans  les  Indes. 

Voici  comment  on  traite  en  Saxe  les  minerais  pour  en  extraire 
Fétain.  Les  roches  préalablement  bocardées ,  ou  bien  les  sables,, 
sont  soumis  à  des  lavages,  qui  doivent  séparer  une  grande  partie 
de  leurs  gangues.  On  grille  les  schlichs  (  résidus  des  lavages)  qui 
se  composent  d'étain  oxydé  et  de  quelques  minéraux  très-denses 
(sulfures,  arséniosulfures,  etc  ,  etc.),  pour  enlever  les  minéraux 
métalliques  qui  les  accompagnent,  et  en  faciliter  le  bocardage  :  un 
second  lavage  rend  l'oxyde  d'étain  assez  riche  pour  fournir  50  °/„ 
de  métal.  Le  dessin  que  vous  voyez  ici  (  fig.  76)  représente  une 
coupe  verticale  d'un  fourneau  saxon. 

Le  charbon  et  le  minerai  sont  chargés  par  couches  alternes  dans 
le  fourneau  F.  Une  machine  soufflante  lance  de  l'air  par  la  tuyère 
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engagée  dans  l'orifice  »,  et  active  la  combustion.  A  mesure  que 
la  réduction  avance,  le  métal  liquide  passe  dans  le  creuset  C, 
avec  les  scories  ;  celles-ci,  étant  pâteuses  et  moins  denses  que  le 
métal,  occupent  la  partie  supé- 
rieure du  bassin  et  se  laissent, 
par  conséquent,  enlever  avec  faci- 
lité. Lorsque  le  creuset  est  presque 
plein,  on  débouche  le  trou  de  cou- 
lée O;  le  métal  liquide  passe  dans 
le  bassin  de  réception,  où  il  est 
épuré  par  un  procédé  assez  sin- 
gulier :  on  brasse  le  bain  à  plu- 
sieurs reprises  avec  un  bâton  de 
bois  vert  qui,  étant  très-chauffé , 
dégage  beaucoup  de  gai  ;  il  se  ma- 
nifeste alors  un  bouillonnement 
qui  entraîne  à  la  surface  les  crasses 
disséminées  dans  la  masse  liquide  ; 
en  même  temps,  la  portion  d'oxyde 
qui  s'y  trouvait  dissoute  ou  sus- 
Kg-  ™.  pendue,    se  réduit.    Lorsque  le 

bain  est  sur  le  point  de  se  faire,  on  enlève  te  métal  encore 
liquide  avec  de  grandes  cuillères  en  fer,  et  on  le  coule  dans  des 
moules.  Les  premières  levées  donnent  le  métal  le  plus  pur. 

Comme  les  scories  renferment  de  25  à  26  0/o  d'étain ,  on  les 
ajoute  aux  crasses  ou  à  des  résidus  de  liquatinn  (dont  nous  allons 
parler)  et  on  lès  fond  à  part,  tantôt  dans  le  même  fourneau,  tan- 
lot  dans  un  fourneau  spécial  :  le  métal  qu'on  en  lire  est  moins  pur 
que  celui  qui  provient  de  la  fonte  du  minerai. 

En  Angleterre,  on  traite  d'une  autre  manière  le  minerai  d'étain 
qui  provient  des  filons  et  qui  est  moins  pur  que  le  sable  stannï- 
fère.  Après  l'avoir  bocardé  et  lavé,  on  le  grille  dans  un  fourneau 
à  réverbère  et  on  le  soumet  ensuite  à  un  nouveau  lavage  '.  Le 
schlich  est  chauffé  avec  du  poussier  de  charbon  de  terre  et  de  la 
chaux  dans  un  fourneau,  dont  la  disposition  générale  rappelle  jus- 
qu'à un  certain  point,  un  four  à  soude.  Tandis  que  les  scories  sont 
écoulées  à  différentes  reprises  hors  de  l'appareil,  rétain  se  réunit 
dans  un  bassin  intérieur. 

Le  métal  obtenu  de  cette  manière  n'est  pas  aussi  pur  que 
celui  qui  est  préparé  par  le  procédé  précédent;  aussi  est-on 

I.  Les  fini  de  ce  demièœe  IjTiRe  contiennent  bemeonp  de  sulfate  de  ferel  de 
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obligé  de  le  purifier,  en  le  soumettant  à  une  véritable  liquation. 

Dans  un  fourneau  à  réverbère,  semblable  à  celui  qui  a-servi  à 
la  fonte  du  minerai,  on  range  près  de  Y  autel  les  pains  (sau- 
mons) d'étain  à  purifier,  et  on  les  chauffe  modérément.  Le  métal 
pur  qu'ils  renferment  fond  le  premier  et  suinte  pour  ainsi  dire  à 
travers  la  masse  ;  comme  la  sole  du  fourneau  est  inclinée,  le  métal 
liquide  s'achemine  vers  le  trou  de  coulée  et  tombe  dans  un  bas- 
sin de  réception.  Le  résidu  est  un  alliage  très-ferrugineux.  11  ne 
reste  plus  qu'à  affiner  l'étain  provenant  de  la  liquation.  On  y  par- 
vient en  le  fondant  et  en  le  brassant  avec  un  bois  vert,  comme 
pour  l'affinage  pratiqué  dans  le  procédé  saxon.  Quelquefois  l'étain 
traité  de  la  sorte  n'est  pas  encore  assez  pur,  et  il  faut  le  soumettre 
à  une  seconde  liquation. 

La  production  annuelle  de  ce  métal  s'élève  environ  à  75,000 
quintaux  métriques.  L'Angleterre  en  fournit  la  moitié,  l'Allemagne 
un  quart,  les  Indes  fournissent  le  reste. 

Dans  le  commerce,  on  trouve  l'étain  sous  diverses  formes: 
en  feuilles,  en  baguettes,  en  tables,  en  pains,  en  saumons  et  en 
larmes.  Sous  cette  dernière  forme,  il  porte  le  nom  de  grain-tin. 
On  le  prépare  en  laissant  tomber  par  terre,  d'une  certaine  hau- 
teur, des  lingots  d'étain  chauffés  au-dessus  de  +  400°  :  comme  à 
cette  température  ils  deviennent  friables ,  le  choc  occasionné  par 
la  chute,  les  divise  en  petits  fragments. 

L'étain  du  commerce,  si  L'on  excepte  celui  qui  provient  de 
Malacca,  n'est  jamais  chimiquement  pur.  Pour  l'avoir  en  cet  état, 
il  faut  le  traiter  par  l'acide  azotique  :  la  matière  blanche  pulvé- 
rulente (acide  métastannique)  qui  en  résulte  doit  être  lavée  suc- 
cessivement à  l'acide  chlorhydrique  et  à  l'eau,  puis  desséchée  : 
on  la  chauffe  enfin  dans  un  creuset  brasqué.  L'étain  que  l'on 
obtient  ainsi  est  de  la  plus  grande  pureté. 

L'étain  est  d'un  blanc  argentin  dont  le  reflet  a  quelque  chose  de 
jaunâtre.  Il  cristallise  facilement ,  et  sa  tendance  à  cristalliser  est 
d'autant  plus  grande  qu'il  est  moins  pur.  Il  peut  affecter  deux 
formes  géométriques  incompatibles  :  le  prisme  à  base  carrée 
(Miller)  et  le  cube  (Frankenhein).  Frotté,  il  dégage  une  odeur 
peu  agréable  :  il  est  doué  d'une  saveur  difficile  à  définir  :  sa  den- 
sité est  7,29. 

Il  est  dépourvu  d'élasticité  et  par  conséquent  n'est  pas  sonore. 
Il  est  très-flexible ,  et  lorsqu'on  le  plie  ,  il  fait  entendre  un  bruit 
qui  annonce  un  déchirement.  On  appelle  ce  bruit,  le  cri  de 
l'étain. 

L'étain  occupe  le  quatrième  rang  parmi  les  métaux  malléables, 
et  le  huitième  parmi  les  métaux  ductiles  et  tenaces.  Un  fil  de 
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Vm  de  diamètre  n'est  rompu  que  par  un  poids  de  45k,7.  Son 
équivalent  est  735,3,  son  symbole  chimique  est  Sn. 

Il  fond  à  +  228°;  l'air  froid  ne  l'altère  pas,  mais  il  s'oxyde 
facilement  au  contact  de  l'air  chaud  :  ce  que  Ton  constate  toutes 
les  fois  que  Ton  maintient  l'étain  en  fusion,  puisqu'il  se  recouvre 
d'une  pellicule  grisâtre  formée  par  un  mélange  de  deux  oxydes  à 
différents  degrés. 

L'étain  décompose  la  vapeur  d'eau  à  la  chaleur  rouge,  s'empare 
de  son  oxygène  et  passe  alors  au  plus  haut  degré  d'oxydation 
qu'on  lui  connaisse.  Il  est  attaqué  énergiquement  par  l'acide 
chlorhydrique  chaud ,  et  avec  beaucoup  de  lenteur  par  ce  même 
acide  froid  ;  dans  les  deux  cas,  il  se  dégage  de  l'hydrogène.  Il  est 
suroxydé  avec  beaucoup  de  violence  par  l'acide  azotique  un  peu 
étendu,  .et  point  par  celui  qui  est  très-concentré  (densité  4,5). 
L'acide  sulfurique  concentré  et  chaud  se  décompose  en  présence 
de  l'étain  ;  il  se  dégage  de  l'acide  sulfureux,  de  l'hydrogène  sul- 
furé ,  et  du  soufre  est  mis  en  liberté.  Il  est  évident  que,  dans 
ce  cas,  le  métal  est  oxydé  à  la  fois  par  l'oxygène  de  l'acide  et  par 
celui  de  l'eau.  Le  dégagement  de  l'hydrogène  sulfuré  et  l'appari- 
tion du  soufre  le  prouvent  assez.  Ainsi  l'acide  sulfurique  et  l'eau 
se  décomposent  :  le  premier,  en  donnant  naissance  à  de  l'acide 
sulfureux,  le  second  à  de  l'hydrogène;  ce  dernier  gaz  réagit  à 
l'état  naissant  sur  une  partie  de  l'acide  sulfureux  et  produit  de 
l'hydrogène  sulfuré;  celui-ci  réagit  à  son  tour  sur  une  autre  por- 
tion d'acide  sulfureux,  engendre  de  l'eau  et  rend  libre  du  soufre  : 
en  sorte  que  l'apparition  de  ce  dernier  corps  et  de  l'hydrogène  sul- 
furé ne  sont  que  des  résultats  secondaires. 

On  connaît  à  l'étain  deux  degrés  d'oxydation  :  le  prot oxyde 
SnO  *  et  le  bioxyde  SnO*  *  (  acide  stannique ,  acide  métastan- 
nique).  Le  premier  est  sans  importance,  le  dernier  en  a  une  assez 
grande  par  suite  de  son  emploi  dans  les  arts.  Néanmoins  l'histoire 
chimique  du  protoxyde  présente  un  trait  fort  intéressant  pour  la 
science.  Cet  oxyde  est  tantôt  hydraté,  tantôt  anhydre  :  dans  ce 
dernier  cas,  il  peut  affecter  trois  états  différents  : 

4°  Si  l'on  verse  un  peu  de  potasse  dans  une  dissolution  de  pro- 
tochlorure d'étain,  il  se  forme  un  dépôt  blanc  de  protoxyde 

1.  Sn  =  735  ss  88,02 
0  =s  100  =  11,98 

835  =  100,00 

2.  Sn  «  735  =  78,61 
20  =  200  =  21,39 

935  =  100,00 
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hydraté  qui  deviendra  anhydre  et  noir,  par  suite  d'une  courte 
ébullition1. 

2°  En  chauffant  à  +  250°  l'oxyde  noir,  il  augmente  de  volume, 
décrépite  et  devient  olivâtre  ; 

3°  Quand  on  évapore  une  faible  partie  de  sel  ammoniac,  tenant 
en  suspension  du  protoxyde  hydraté ,  on  voit  celui-ci  prendre 
une  belle  couleur  rouge-vermillon.  C'est  encore  du  protoxyde 
anhydre. 

Tous  ces  faits ,  dont  nous  devons  en  grande  partie  la  connais- 
sance à  M.  Fremy,  sont  un  exemple  remarquable  d'isomérie.  Ces 
trois  variétés  d'un  môme  oxyde  n'ont  pas,  à  coup  sûr,  la  même 
constitution  moléculaire.  La  variété  olivâtre  semble  être  la  plus 
stable,  car  c'est  dans  celle-ci  que  tendent  toujours  à  se  transfor- 
mer les  deux  autres  :  la  variété  noire,  par  une  température  éle- 
vée; la  variété  rouge,  par  le  simple  frottement. 

Le  protoxyde  hydraté  n'est  point  stable  ;  il  se  suroxyde  en  ab- 
sorbant l'oxygène  de  l'air. 

Les  potiers  préparent  leur  bioxyde  d'étain  (potée  d'étain)  en 
calcinant  le  métal  à  l'air  libre.  Pour  activer  l'oxydation,  ils  y  ajou- 
tent souvent  une  certaine  quantité  de  plomb.  Ce  métal  s'oxyde  à 
son  tour,  cède  son  oxygène  aux  portions  d'étain  qui,  enveloppées 
dans  la  masse,  échapperaient  à  l'action  oxydante  de  l'air.  On  con- 
çoit un  pareil  résultat,  quand  on  pense  que  le  plomb  appartient  à 
la  cinquième  section,  tandis  que  l'étain  appartient  à  la  quatrième 
(voir  9e  leçon).  Ce  dernier  métal  étant  le  plus  oxydable,  doit  enle- 
ver à  l'autre  son  oxygène  à  mesure  qu'il  s'oxyde. 

La  masse  grisâtre  préparée  de  cette  manière ,  est  broyée  et 
lavée  :  le  peroxyde,  moins  pesant  que  les  deux  métaux  avec  les- 
quels il  se  trouve  mêlé,  s'en  sépare  par  décantation. 

Le  peroxyde  ou  bioxyde  d'étain ,  préparé  par  calcination ,  est 
excellent  pour  certains  usages  techniques ,  tels  que  la  confection 
des  émaux  et  celle  de  quelques  couleurs,  mais  il  serait  insuffisant 
pour  les  usages  des  laboratoires. 

La  matière  pulvérulente  blanche ,  dans  laquelle  se  convertit 
l'étain  lorsqu'on  le  traite  par  l'acide  azotique,  porte  le  nom 
<X acide  métastannique.  Le  dépôt  blanc  gélatineux  qui  se  forme 
dans  le  bichlorure  d'étain  lorsqu'on  l'étend  d'eau ,  ou  bien  quand 
on  verse  un  acide  sur  un  stannate  alcalin ,  porte  le  nom  à' acide 
stannique. 

Ces  deux  substances  peuvent  être  considérées  comme  du  per- 


1.  On  peut  obtenir  cet  oxyde  noir  en  petits  cristaux  brillants,  si  Ton  évapore  dan* 
le  vide  une  dissolution  alcaline  de  protoxyde  d'étain  hydraté. 

i.  35 
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oxyde  d'étain  hydraté  :  cependant,  ils  diffèrent  entre  eux  par  l'en- 
semble de  leurs  propriétés. 

V acide  métastannique  renferme  dix  équivalents  d'eau  (Sn" 
0'°  +  10  aq)  dont  il  perd  la  moitié  lorsqu'il  reste  exposé  pen- 
dant quelque  temps  à  une  température  de  +  4  00°.  Il  est  inatta- 
quable par  les  acides  sulfurique  et  azotique  étendus,  et  par  l'acide 
chlorhydrique.  L'acide  sulfurique  concentré  le  dissout  en  assez 
grande  proportion,  pour  l'abandonner  dès  qu'il  est  soumis  à  l'ébul- 
lition.  Son  équivalent  est  quatre  fois  plus  fort  que  celui  de  l'acide 
stannique  :  les  sels  auxquels  il  donne  naissance,  renferment  une 
certaine  quantité  d'eau ,  qu'ils  ne  peuvent  abandonner  sans  se 
décomposer  ;  de  sorte  que  la  formule  générale  des  métastannates 
est  MO,  Sn"  0"  +  4  aq. 

L'acide  stannique  desséché  dans  le  vide  renferme  un  équiva- 
lent d'eau  (Sn  0*  +  aq).  Il  se  dissout  dans  l'acide  chlorhydrique, 
et  dans  les  acides  sulfuriques  et  azotiques  étendus.  Il  sature  quatre 
fois  plus  de  base  que  l'acide  métastannique  :  aussi  les  stannates 
ont-ils  pour  formule  générale  MOSnO*.  Une  faible  chaleur  le 
transforme  en  acide  métastannique,  de  même  que  ce  dernier  se  con- 
vertit en  acide  stannique ,  lorsqu'on  le  calcine  avec  de  la  potasse. 

Le  plus  employé  de  ces  deux  acides,  est  l'acide  métastannique, 
parce  qu'il  est  le  plus  stable.  On  le  prépare,  en  lavant,  et  en  calci- 
nant le  produit  de  l'action  de  l'acide  azotique  sur  l'étain.  Je  vous 
ai  déjà  dit  qu'il  est  la  base  des  émaux  ;  j'ajoute  que  c'est  à  sa 
présence  qu'est  due  l'opalescence  de  certains  verres.  Il  sert  aussi 
à  la  préparation  d'une  couleur  céramique ,  connue  sous  le  nom  de 
Pink-Colour,  à  cause  de  la  teinte  rouge-sang  qu'elle  communique 
à  la  faïence  " . 

En  résumé  :  l'étain  au  premier  degré  d'oxydation  ,  peut  être 
tantôt  hydraté,  tantôt  anhydre.  Hydraté ,  il  se  combine  aisément 
avec  les  alcalis,  et  joue  à  leur  égard  le  rôle  d'un  acide.  Anhydre,  il 
affecte  trois  états  isomériques  différents  ;  le  noir,  le  vert ,  le  rouge. 
Au  second  degré  d'oxydation,  l'étain  peut  aussi  bien  être  anhydre 
qu'hydraté.  Dans  ce  dernier  état ,  il  présente  deux  variétés  bien 
distinctes  :  l'acide  métastannique  et  l'acide  stannique.  Le  premier 
diffère  du  second ,  par  son  insolubilité  dans  les  acides  étendus , 
et  par  sa  faible  capacité  de  saturation. 

1 .  On  prépare  le  pink-colour  en  calcinant  an  ronge  un  mélange  de  100  parties 
d'acide  métastannique,  34  parties  de  eraie  et  1  à  I  ~  d'oxyde  de  chrome.  On  lave 
la  masse  avec  de  l'eau  aiguisée  d'acide  chlorhydrique.  Si  l'on  supprimait  la  craie , 
et  si  l'on  calcinait  à  la  température  d'un  four  à  porcelaine,  on  aurait  une  masse  vio- 
lette (  laque  minérale  ) ,  qui  non-seulement  pourrait  être  appliquée  sur  )a  poterie , 
mais  qui  pourrait  servir  pour  la  peinture  à  l'huile. 
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Le  soufre  se  combine  avec  l'étain  dans  les  mêmes  proportions 
que  l'oxygène.  On  connaît  donc  un  protosulfure  d'étain  (Sn  S),  '  et 
un  bUusfure  (SnS*).  *  L'analogie  entre  la  composition  des  oxydes 
de  l'étain  et  celle  des  sulfures ,  nous  laisse  deviner  le  procédé  de 
préparation  de  ces  derniers.  Faisons  arriver  un  courant  d'hydro- 
gène sulfuré,  dans  deux  dissolutions,  Tune  de  protochlorure, 
l'autre  de  bichlorure  d'étain,  nous  aurons,  dans  un  cas,  un  précipité 
noir  de  protosulfure,  dans  l'autre,  un  précipité  jaune  de  bisulfure. 

Ces  deux  substances  peuvent  également  être  préparées  par 
voie  sèche.  Quand  on  chauffe  au  rouge,  dans  un  creuset  de  terre, 
un  mélange  d'étain  en  limaille  et  de  soufre,  et  qu'après  avoir  pul- 
vérisé le  résidu ,  on  y  ajoute  une  nouvelle  portion  de  soufre  et 
qu'on  le  chauffe  encore,  on  obtient  le  protosulfure  sous  forme 
d'un  culot  gris-foncé  à  texture  lamelleuse.  Ce  produit  est  employé 
en  médecine,  dans  les  maladies  appelées  vulgairement  vermi- 
neuses. 

Voici  comment  on  prépare  le  bisulfure  :  on  mêle  ensemble  7 
parties  de  fleurs  de  soufre ,  6  parties  de  sel  ammoniac  ,  et  une 
amalgame  formée  de  4  2  parties  d'étain  et  6  parties  de  mercure. 
On  chauffe  graduellement  ce  mélange  dans  un  matras  à  long  col , 
placé  dans  un  bain  de  sable.  Plusieurs  matières  (  sel  ammoniac , 
soufre ,  protochlorure  d'étain ,  sulfure  de  mercure  )  vont  se  con- 
denser dans  le  col  du  matras ,  tandis  que  le  bisulfure  d'étain  reste 
dans  le  fond.  Il  a  l'aspect  d'une  masse  écailleuse  à  lames  micacées 
grasses  au  toucher ,  d'une  couleur  jaune-laiton  tirant  sur  le 
bronze.  Le  bisulfure  d'étain  préparé  de  cette  manière,  porte  le 
nom  d'Or  mussif,  d'Or  de  Jvdée ,  d'Or  mozalque.  Il  est  em- 
ployé dans  les  arts,  pour  bronzer  les  objets  en  plâtre,  et  pour 
dorer  sur  bois  :  on  s'en  sert  également  pour  frotter  les  coussins  des 
machines  électriques. 

L'étain  peut  donner  naissance  à  autant  de  chlorures  que 
d'oxydes  et  de  sulfures.  Le  sel  d'étain  des  teinturiers  est  un  pro- 
tochlorure hydraté.  On  peut  le  préparer  de  deux  manières  :  1°  en 
attaquant  l'étain  par  de  l'acide  chlorhydrique  bouillant  ;  2°  en 
exposant  à  l'air  de  la  grenaille  d'étain  humectée  d'acide  chlorhy- 
drique ,  et  en  enlevant  de  temps  en  temps,  au  moyen  d'un  peu 


1. 

Sn  =  735  ss  78,6i 
S  =  200  =  21,39 

.  935    100,00 

2. 

Sn  =  735  =  64,76 
2  S  =  400  =  35,24 

1135        100,00 
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d'eau,  le  chlorure  qui  se  forme.  Dans  les  deux  cas,  les  liqueurs 
sont  soumises  à  l'évaporation  pour  qu'elles  donnent  des  cristaux  de 
protochorure  hydraté.  La  composition  de  cette  substance  est 
représentée  par  la  formule  Sn  Cl  +  2  aq.  ' 

Le  sel  d'étain  du  commerce  a  l'aspect  d'une  masse  cristalline 
composée  de  petites  aiguilles,  ayant  [une  odeur  désagréable  et 
une  saveur  styptique.  Il  peut  se  dissoudre  dans  une  petite  quan- 
tité d'eau  sans  se  décomposer  :  si  l'eau  est  en  grand  excès ,  il  se 
décompose  en  oxychlorure  insoluble  (  Sn  Cl,  SnO),  et  en  hydro- 
chlorate  de  chlorure  soluble.  H  va  sans  dire  que  les  éléments  de 
l'eau  prennent  part  à  cette  décomposition. 

Le  protochlorure  d'étain  est  transformé  rapidement,  par  l'oxy- 
gène de  l'air,  en  bichlorure  et  en  acide  stannique  :  aussi  est-il  con- 
sidéré comme  un  corps  réducteur  par  excellence.  En  effet,  tous  les 
sels  métalliques  au  maximum,  sont  réduits  par  lui  au  minimum. 

Le  sel  d'étain  est  un  des  principaux  mordants  employés  en 
teinture  :  il  sert  principalement  pour  les  couleurs  violacées ,  dont 
il  rehausse  l'éclat  :  il  sert  aussi  comme  rongeur,  en  ramenant  au 
premier  degré  d'oxydation  les  peroxydes  de  fer  et  de  manganèse 
fixés  sur  les  étoffes.  On  s'en  sert  beaucoup  dans  les  ateliers  de  tein- 
ture, où  il  est  quelquefois  la  cause  d'empoisonnements.  Dans  ce  cas, 
le  lait  est  le  meilleur  remède  auquel  on  puisse  avoir  recours. 

Je  ne  vous  dirai  rien  du  protochlorure  détain  anhydre,  corps 
sans  aucun  intérêt. 

Les  eaux  mères  qui  ne  donnent  plus  de  cristaux  de  protochlo- 
rure hydraté  servent  pour  préparer  le  bichlorure.  Dans  ce  but, 
on  les  fait  traverser  par  un  courant  de  chlore.  On  peut  même , 
pour  les  besoins  de  l'industrie,  obtenir  du  bichlorure  d'étain,  en 
traitant  le  métal  par  de  l'eau  régale.  Le  liquide  donne  en  se  con- 
centrant, des  cristaux  hydratés  de  bichlorure.  Pour  avoir  cette 
substance  à  l'état  anhydre,  il  faut  faire  agir  à  chaud  le  chlore  sur 
1'étain  ;  ou  bien ,  il  faut  distiller  un  mélange  d'une  partie  d'étain 
en  limaille ,  et  de  5  p.  de  bichlorure  de  mercure. 

Le  bichlorure  d'étain  anhydre  est  un  liquide  incolore ,  transpa- 
rent ,  dont  l'odeur  est  insupportable.  Sa  composition  est  Sn  Cl*.  * 
Sa  densité  est  2,28  ;  celle  de  sa  vapeur  est  9,2  :  il  bout  à  +  420°  : 

*"         S?    =    lîo  =    îî'ïî  !  Protochlonue  anhydre  d'étain.  =    83,05 

iil     s=    443  =     31y57  | 
2Eau  =    225=    16,05..  Eau =    16,05 

1403  =  100,00  100,00 

2.  Sn  =    735  =    45,34 

2  Cl   =    886  =    54,66 

1621  =  100,00 
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Exposé  à  l'air,  il  répand  des  fumées  très-intenses ,  propriété  qui 
lui  valut  anciennement  la  dénomination  de  liqueur  fumante  de 
Libavius  :  s'il  reste  pendant  longtemps  en  contact  avec  l'air, 
il  en  absorbe  l'humidité,  s'hydrate  et  se  solidifie. 

Lorsqu'on  verse  une  petite  quantité  d'eau  dans  le  bichlorure 
d'étain ,  on  entend  un  bruit  semblable  à  celui  que  fait  un  fer 
rouge  lorsqu'on  le  plonge  dans  l'eau,  et  il  se  dégage  beaucoup  de 
chaleur.  Il  se  forme  une  combinaison  qui  peut  se  déposer  en  beaux 
cristaux ,  et  dont  la  formule  est  SnCP  +  baq.  ' 

Le  bichlorure  d'étain  a  une  grande  tendance  à  former  des  com- 
posés doubles.  M.  Lewy  l'a  combiné,  en  proportions  définies, 
avec  les  chlorures  alcalins  et  terreux,  et  il  a  obtenu  ainsi  des  pro- 
duits bien  cristallisés.  Il  peut  aussi  former  des  combinaisons  défi- 
nies avec  des  substances  organiques  (  alcool,  esprit  de  bois,  etc.  ). 
Les  teinturiers  emploient  le  bichlorure  d'étain ,  pour  rehaus- 
ser l'éclat  de  certaines  couleurs  rouges,  et  pour  préparer  les  toiles 
destinées  à  recevoir  les  couleurs-vapeurs. 

Étudions  maintenant  les  réactions  qui  servent  à  caractériser  les 
dissolutions  salines  stanniques. 

Dans  les  dissolutions  contenant  du  protoxyde  d'étain,  ou  un 
composé  correspondant,  les  alcalis  fixes  déterminent  un  précipité 
soluble  dans  un  excès  de  réactif;  en  faisant  bouillir  la  dissolution, 
il  se  forme  un  dépôt  grisâtre  d'étain  métallique.  Ce  fait  est  très- 
nettement  caractéristique. 

L'hydrogène  sulfuré  y  fait  naître  un  précipité  brun,  qui  est  éga- 
lement caractéristique ,  par  rapport  aux  métaux  que  nous  connais- 
sons jusqu'à  présent. 

Une  des  réactions  les  plus  saillantes  de  ces  dissolutions ,  est  la 
couleur  pourpre  qu'elles  développent  dans  l'eau  en  tenant  en  sus- 
pension du  chlorure  d'or.  Cette  coloration  est  due  à  la  formation 
d'un  composé  d'or,  d'étain  et  d'oxygène,  connu  sous  le  nom  de 
Pourpre  de  Cassius. 

Les  dissolutions  stanniques  au  maximum,  se  reconnaissent  au 
précipité  jaune  sale  auquel  elles  donnent  lieu ,  lorsqu'on  les  traite 
par  de  l'hydrogène  sulfuré.  Les  sulfures  alcalins ,  déterminent  la 
môme  réaction ,  mais  dans  ce  cas ,  le  précipité  se  dissout  dans  un 
excès  de  réactif.  Toutes  les  autres  réactions  sont  négatives,  ou  du 
moins  ne  sont  point  caractéristiques. 
Enfin ,  une  dissolution  stannique,  à  quelque  degré  qu'elle  appar- 

1.         Sn    =    735,0  =    33.66) 

2  Cl     =    886,0=    40,57  J Bichloniw  "^y^ 74>23 

5Eau=    562,5=    25,77.  .Eau 25,77 

2183,5  =  100,00  100,00 
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tienne ,  déposera  toujours  à  l'état  de  métal ,  Tétain  qu'elle  con- 
tient, si  on  la  met  en  contact  avec  une  lame  de  fer  ou  de  zinc. 

Terminons  par  quelques  mots  sur  les  alliages  dont  l'étain  fait 
partie. 

L'étain,  en  se  combinant  avec  certains  métaux,  forme  des  alliages 
fort  importants,  tels  que  le  bronze ,  la  soudure  des  plombiers, 
Y  amalgame  des  glace*,  etc.,  etc.  ;  alliages  dont  nous  parlerons 
en  étudiant  le  plomb,  le  cuivre  et  le  mercure. 

Aujourd'hui  je  signalerai  à  votre  attention  les  alliages  d'étain  et 
de  fer,  d'étain,  de  fer  et  de  nickel. 

Il  y  a  environ  soixante-dix  ans ,  Biberel  fit  connaître  un  alliage 
composé  de  6  parties  d'étain  et  de  4  partie  de  fer.  Bientôt  oublié, 
cet  alliage  a  reparu  sous  le  nom  de  polychrome,  et  il  a  été  appli- 
qué, avec  quelque  succès,  à  rétamage  des  ustensiles  en  cuivre. 
Il  se  recommande  parce  qu'on  peut  en  mettre  l'épaisseur  que  l'on 
veut ,  avantage  que  l'on  n'a  pas  avec  l'étain  seul ,  à  cause  de  sa 
facile  fusibilité. 

On  fait  aussi  un  autre  alliage  (alliage  Budi)  en  fondant  en- 
semble 89  parties  d'étain,  6  parties  de  nickel  et  5  parties  de  fer. 
Sa  qualité  principale  consiste  en  ce  qu'il  adhère  à  la  fonte,  même 
quand  elle  n'est  pas  tournée. 

Les  métaux  que  l'on  appelle  étamés  sont  des  métaux  dont  la 
surface  est  alliée  avec  l'étain. 

On  se  propose,  par  rétamage ,  de  recouvrir  un  métal  oxydable 
par  un  autre  métal  moins  oxydable;  c'est  le  même  but  que  par 
la  dorure  :  mais  dans  ce  dernier  cas,  aucune  action  chimique  ne 
se  manifeste  entre  les  deux  métaux  qui  se  touchent,  tandis  que 
dans  le  premier  cas  ils  s'allient. 

L'étamage  le  plus  vulgaire  est  celui  des  ustensiles  en  cuivre. 
Ce  procédé  est  connu  de  tout  le  monde,  puisqu'on  le  pratique 
partout  au  milieu  de  la  voie  publique:  je  ne  vous  le  décrirai 
donc  pas  ;  je  me  bornerai  à  vous  expliquer  pourquoi  on  frotte 
à  chaud  avec  du  sel  ammoniac  les  surfaces  que  l'on  veut  étamer. 
L'emploi  de  ce  sel  a  pour  résultat  de  décaper  la  surface  du 
cuivre.  L'oxyde  qui  pourrait  s'y  trouver  est  transformé  en  chlo- 
rure qu'on  enlève  par  le  frottement.  D'après  M.  Golfier-Besseyre, 
l'étamage  est  tellement  facilité  par  un  composé  formé  de  chlorure 
de  zinc  et  d'hydrochlorate  d'ammoniaque  ',  que  l'on  peut,  par  ce 
moyen,  étamer  des  métaux  autres  que  le  cuivre. 

Ce  que  l'on  appelle  fer-blanc  est  du  fer  étamé.  On  le  prépare, 

t.  On  prépare  ce  double  chlorure  en  mêlant  ensemble  un  équivalent  de  sel  am- 
moniac et  un  équivalent  de  chlorure  de  zinc. 
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en  tenant  plongé  dans  un  bain  d'étain ,  pendant  une  heure  et 
demie,  des  feuilles  de  fer  passées  au  laminoir  et  bien  décapées  : 
mais  il  faut  que  ces  feuilles  aient  été  immergées  préalablement 
pendant  une  heure,  dans  de  la  graisse  fondue  :  en  outre ,  il  est 
nécessaire  que  le  métal  liquide  soit  recouvert  de  graisse  lui-même. 
De  cette  manière,  le  fer  se  dessèche  et  reste  à  l'abri  de  l'oxygène 
avant  et  pendant  l'étamage. 

Comme  les  feuilles  de  fer  ainsi  préparées  sont  recouvertes  d'un 
excès  d'étain,  on  les  passe  au  lavage.  Cette  opération  consiste  à 
plonger  la  feuille  dans  un  bain  d'étain  très-pur,  à  la  retirer  immé- 
diatement, à  la  brosser,  à  la  plonger  de  nouveau  successivement 
dans  un  autre  bain  d'étain  et  dans  de  la  graisse  fondue,  enfin  à  la 
nettoyer  avec  du  son. 

L'étamage  est  bien  fait  lorsque  la  surface  des  feuilles  ne  pré- 
sente aucune  solution  de  continuité,  car,  dans  le  cas  contraire,  le 
fer-blanc  se  rouille  plus  facilement  que  le  fer  non  étamé.  Cela 
tient  à  ce  que  le  fer  en  contact  avec  l'étain,  étant  électro -positif, 
s'oxyde  tr^s-rapidement  :  c'est  l'opposé  de  ce  qui  arrive  au  fer 
zingué.  C'est  pour  la  même  raison  que  le  fer-blanc  n'a  aucune 
durée  lorsqu'il  a  été  coupé.  L'oxydation  commence  alors  sur  les 
bords  et  se  propage  avec  rapidité  à  toute  la  surface. 

La  surface  du  fer  étamé  présenterait  une  cristallisation  à  grandes 
lames  si  elle  n'était  masquée  par  une  légère  pellicule  d'étain.  En- 
lève-t-on  cette  pellicule  au  moyen  d'un  acide,  la  cristallisation  ap- 
paraît, et  le  fer-blanc  prend  cet  aspect  particulier  que  l'on  connaît 
sous  le  nom  de  moiré  métallique. 

Pour  fabriquer  le  moiré  on  suspend  horizontalement  une  feuille 
de  fer-blanc  au-dessus  d'un  fourneau ,  et  on  la  chauffe  jusqu'à  ce 
qu'elle  prenne  une  teinte  jaune  :  on  la  soumet  alors  à  une  espèce 
de  dégraissage  opéré  avec  de  l'acide  sulfurique  étendu  (4  partie 
d'acide,  2  parties  d'eau):  après  avoir  lavé  et  bien  égoutté  la 
feuille,  on  y  applique,  au  moyen  d'une  éponge  ou  d'une  espèce 
de  brosse  de  laine,  une  liqueur  acide  contenant  d'ordinaire  de 
l'eau  régale  '.  Quand  l'acide  a  agi,  la  surface  du  fer-blanc  se 

i .  Les  fabricants  de  fer-blanc  moiré  emploient  une  des  compositions  suivantes  : 
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trouve  recouverte  de  lames  fibreuses  très-larges.  Par  certains  arti- 
fices, en  peut  obtenir  des  moirés  à  petites  lames.  On  en  aura  d'as- 
pect granitique ,  par  exemple,  si,  avant  d'appliquer  la  composition 
acide,  on  fait  chauffer  le  fer-blanc  de  manière  à  fondre  rétain,  et 
si,  après  l'avoir  saupoudré  avec  du  sel  ammoniac,  on  le  plonge 
rapidement  dans  l'eau  froide.  On  obtiendra  du  moiré  étoile  si,  sur 
la  feuille  chauffée,  on  projette  de  petites  gouttes  d'eau  froide.  On 
conçoit  que  le  moiré  change  d'aspect,  suivant  la  nature  des  cris- 
taux qui  se  trouvent  masqués  sur  la  feuille.  Dans  tous  les  cas,  il  faut 
avoir  soin  de  ne  pas  trop  prolonger  l'action  de  l'acide ,  et  pour 
préserver  la  surface  moirée  de  toute  oxydation ,  il  faut  la  recou- 
vrir d'un  vernis  blanc  ou  coloré.  Le  vernis  au  copal  est  le  plus 
usité. 

Résumons,  en  terminant,  les  traits  principaux  de  l'histoire  de 
l'étain. 

Métal  dimorphe  dépourvu  d'élasticité,  pouvant  former  avec 
l'oxygène  deux  combinaisons  bien  définies.  La  première  (prot- 
oxyde)  est  une  base  qui  joue  souvent  le  rôle  d'acide  ;  lorsqu'elle 
est  anhydre,  elle  peut  affecter  trois  états  isomériques  différents  ; 
la  seconde  combinaison  (  peroxyde  )  est  décidément  acide  et  pré- 
sente à  son  tour  deux  variétés  isomériques  (acides  staunique  et 
métastannique).  Elle  est  la  plus  importante  par  suite  des  applica- 
tions dont  elle  est  l'objet.  Avec  le  soufre ,  l'étain  forme  deux 
composés  (protosulfure,  bisulfure),  correspondant  par  leur  com- 
position aux  deux  oxydes  :  le  bisulfure  (or  mussif)  offre  seul  de 
l'intérêt  par  suite  de  son  emploi  dans  les  arts. 

Les  deux  chlorures  d'étain  ont  attiré  spécialement  notre  atten- 
tion, parce  qu'ils  sont  très-employés  en  teinture  :  cependant,  le 
biclilorure  est  remarquable  par  sa  tendance  à  jouer  le  rôle  de 
chlor acide  vis-à-vis  des  chlorures  alcalins  et  terreux. 

Allié  au  cuivre,  l'étain  constitue  l'un  des  alliages  les  plus  impor- 
tants, le  bronze.  Appliqué  sur  le  fer,  il  s'y  allie,  et  le  met  à  l'abri 
de  l'oxydation  :  c'est  ainsi  qu'il  concourt  à  former  \e  fer- blanc. 
Enfin  c'est  à  cause  de  sa  tendance  à  cristalliser  qu'il  se  prête  à  la 
confection  du  fer-blanc  moiré. 
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—  Résumé  des  principaux  faits  relatifs  à  l'histoire  du  plomb. 

Messieurs , 

Je  commencerai  cette  leçon  par  vous  parler  d'un  métal ,  dont  la 
production  européenne  annuelle  dépasse  à  peine  500,000  kilogr., 
ce  qui  revient  à  dire  qu'il  n'est  pas  au  nombre  des  métaux  les 
plus  importants. 

Toutefois ,  il  faut  que  nous  le  connaissions  :  il  fait  partie  de 
l'alliage  qui  sert  à  fabriquer  les  caractères  d'imprimerie,  et 
est  la  base  de  quelques  médicaments  très-actifs,  et  très-employés. 
Ce  métal  est  Y  antimoine  ',  et  son  minerai  le  plus  répandu,  est  le 
sulfure. 

Pour  extraire  le  métal ,  il  faut  d'abord  séparer  le  sulfure  de  sa 
gangue,  qui  est  généralement  formée  de  quartz,  de  sulfate  de 
baryte ,  ou  de  carbonate  de  chaux. 

A  cet  effet,  on  chauffe  le  minerai  dans  de  grands  creusets  à 
fond  percé  :  le  sulfure  entre  en  fusion,  sort  par  l'ouverture  du 
fond,  et  tombe  dans  un  récipient  disposé  pour  le  recevoir  :  la 

1.  En  latin  stibium.Le  nom  antimoine  parait  s'être  introduit  par  suite  de  la 
mort  d'un  grand  nombre  de  moines ,  qui ,  d'après  les  conseils  de  Basile  Valentin , 
avaient  pris  comme  médicaments,  des  préparation*  stibiéet. 

i.  35. 
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gangue,  qui  est  infusible,  reste  dans  le  creuset.  Le  sulfure  d'an- 
timoine est  ensuite  grillé  dans  des  fours  à  réverbère,  où  il  s'oxyde 
en  partie,  et  passe  à  l'état  iïoxy  sulfure.  On  pulvérise  la  matière 
grillée,  on  la  mêle  avec  7  de  charbon  préalablement  imbibé  d'une 
forte  dissolution  de  carbonate  de  soude,  et  on  la  calcine  dans  des 
creusets.  L'oxysulfure  est  en  grande  partie  réduit,  et  Ton  obtient 
un  culot  d'antimoine,  recouvert  par  une  scorie  formée  de  sulfure 
de  sodium  et  de  la  portion  d'oxysulfure  d'antimoine  qui  a  échappé 
à  la  décomposition. 

Le  métal  ainsi  préparé ,  porte  dans  le  commerce,  le  nom  de 
régule  cT  antimoine  ",  et  la  scorie  celle  de  crocus  9. 

L'antimoine  que  l'on  obtient  ainsi,  n'est  pas  chimiquement  pur. 
Pour  l'avoir  dans  cet  état,  on  le  fond  dans  un  creuset  de  terre, 
après  l'avoir  mêlé  intimement  avec  77  de  son  poids  de  nitre.  Le 
métal  se  réunit  alors  sous  la  forme  d'un  culot  à  très-petites  lamelles 
cristallines  ;  structure,  qui  dans  ce  corps,  est  une  garantie  de 
pureté. 

L'antimoine  a  un  éclat  argentin,  très-brillant,  mais  un  peu 
bleuâtre.  Sa  densité  est  6,8.  Quand  on  le  frotte  il  dégage  une 
odeur  qui  rappelle  celle  de  l'ail  et  de  la  graisse.  Il  est  très-cas- 
sant ,  et  se  laisse  pulvériser  avec  une  grande  facilité.  Il  fond  vers 
+  450°  ;  à  une  température  beaucoup  plus  élevée ,  il  produit  des 
vapeurs,  de  sorte  qu'on  pourrait  le  distiller  dans  un  courant  d'hy- 
drogène. Lorsque  le  métal  fondu  se  fige  lentement ,  il  présente 
dans  sa  cassure  des  faces  de  clivage,  dont  la  disposition  conduit 
au  rhomboèdre.  Son  équivalent  est  806,5,  son  symbole  Sb. 

L'air  sec  et  froid  n'agit  point  sur  l'antimoine  :  l'air  humide 
le  ternit  :  à  une  température  élevée ,  il  s'oxyde  avec  déga- 
gement de  lumière.  Si  on  laisse  tomber  d'une  certaine  hauteur 
une  dizaine  de  grammes  d'antimoine  fortement  chauffé ,  on  le  voit 
se  diviser  en  une  multitude  de  petits  globules  très-brillants, 
accompagnés  de  fumées  blanches  épaisses.  Ces  globules  sont  de 
l'antimoine  oxydé. 

Tous  les  métalloïdes  se  combinent  avec  l'antimoine,  à  l'excep- 
tion du  carbone,  du  bore  et  du  silicium.  Pour  quelques-uns,  tel 
que  le  chlore,  par  exemple ,  la  combustion  s'opère  directement  à 
froid  et  avec  dégagement  de  lumière. 

1 .  Régule ,  dénomination  léguée  par  les  alchimistes.  Comme  l'antimoine  s'allie 
facilement  à  l'or,  ils  lui  attribuaient  des  qualités  nobles  qui  le  séparaient  des  métaux 
ordinaires  :  d'où  la  qualification  de  petit  roi ,  regulus. 

'  1  Le  nom  Crocus  est  encore  un  legs  des  alchimistes.  L'oxysulfure  qui  se  trouve 
dans  la  scorie  du  regulus,  étant  d'un  jaune  rouge,  on  le  rapprocha  du  safran,  dont 
le  nom  latin  est  crocus.  De  là  le  nom  de  crocus  metallorum. 
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Tous  les  métaux  s'allient  avec  l'antimoine  et  acquièrent  ainsi 
une  dureté  plus  grande.  Les  caractères  d'imprimerie,  les  planches 
à  stéréotyper,  les  planches  de  musique ,  le  métal  d'Angleterre 
(powter)  et  les  robinets  de  fontaine,  sont  autant  d'alliages  dont 
l'antimoine  fait  partie.  Nous  parlerons  de  quelques-uns  d'entre 
eux,  lorsque  nous  traiterons  du  plomb. 

L'acide  azotique  oxyde  l'antimoine  sans  le  dissoudre  :  à  cet 
égard,  l'antimoine  rappelle  l'étain. 

L'acide  chlorhydrique  et  l'eau  régale  le  dissolvent.  Quand  on 
emploie  l'acide  chlorhydrique,  il  y  a  dégagement  d'hydrogène. 

Les  sels  oxydants,  tels  que  l'azotate  et  le  chlorate  de  potasse, 
forment  avec  l'antimoine  des  mélanges  explosifs  à  une  haute 
température  :  le  métal  s'oxyde  et  se  combine  en  partie  avec  la 
potasse. 

On  ne  connaît  à  l'antimoine  que  deux  degrés  d'oxydation  :  le 
protoxyde  (Sb*  05)  et  Y  acide  antimonique  (Sb*  0*).  Le  corps 
que  l'on  appelle  acide  antimonieux  (Sb  0*)  parait  être  le  résul- 
tat de  la  combinaison  des  deux  autres  oxydes.  Effectivement  : 

Sb*  0*  +  Sb*  0*  =  Sb*  08  ou  4  Sb  0* 

Protoxyde      Aoide  antfc-  Acide  an- 

d'antimoine,       monique.  timoniem. 

Les  anciens  chimistes  appelaient  fleurs  argentines  d'antimoine 
ou  neige  d'antimoine ,  les  aiguilles  prismatiques  qui  se  forment 
en  petite  quantité,  lorsqu'on  calcine  ce  métal  à  l'air;  ces  aiguilles 
ne  sont  que  du  protoxyde. 

Les  chimistes  modernes  ont  remarqué  qu'avec  ces  aiguilles  il 
se  forme  aussi  des  octaèdres  réguliers  semblables  à  ceux  de  l'acide 
arsénieux  ;  ils  en  ont  conclu  que  le  protoxyde  d'antimoine  est 
dimorphe. 

On  peut  obtenir  cet  oxyde  sous  forme  d'une  poussière  cristal- 
line, en  versant  du  protochlorure  d'antimoine  dans  une  dissolution 
bouillante  de  carbonate  de  soude.  Si  la  dissolution  était  froide,  le 
protoxyde  serait  hydraté  (  Sb*  0*  +  aq  ) . 

Le  protoxyde  d'antimoine  est  d'un  blanc  grisâtre ,  il  fond  à  la 
chaleur  rouge ,  et  se  volatilise  à  une  température  plus  élevée.  A 
l'état  d'hydrate ,  il  est  soluble  dans  les  alcalis  à  l'égard  desquels 
il  joue  le  rôle  d'un  acide. 

Il  se  dissout  également  dans  certains  acides  organiques.  C'est 
sur  cette  propriété  qu'est  fondée  la  préparation  de  Yémêtique 
dont  nous  parlerons  dans  la  seconde  partie  de  ce  cours. 

On  a  proposé,  dansées  derniers  temps,  d'employer  le  protoxyde 
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d'antimoine  en  peinture  à  la  place  de  la  céruse.  Mais  cette  idée 
n'a  pas  eu  de  suite,  car  l'oxyde  de  zinc  coûte  moins  cher  et  peut 
rendre  les  mêmes  services. 

V acide  antimonique  était  connu  anciennement  sous  le  nom  de 
bezoard  minéral.  On  le  prépare  en  traitant  l'antimoine  en  poudre 
par  de  l'eau  régale  contenant  un  excès  d'acide  azotique.  Obtenu 
par  ce  procédé,  il  est  blanc  et  renferme  un  équivalent  d'eau  qu'il 
perd  par  la  chaleur  en  devenant  jaune.  En  versant  une  grande 
quantité  d'eau  sur  le  perchlorure  d'antimoine,  on  obtient  encore 
de  l'acide  antimonique ,  mais  alors  il  contient  les  éléments  de 
deux  équivalents  d'eau. 

Il  ne  faut  pas  croire  que  l'acide  antimonique  puisse  affecter 
deux  états  différents  d'hydratation ,  suivant  la  manière  dont  il 
est  préparé.  Chaque  état  supposé  d'hydratation  représente  un 
acide  particulier  doué  d'une  capacité  de  saturation  qui  lui  est 
propre.  L'acide  à  une  molécule  d'eau  est  monoatomique;  l'acide  à 
deux  molécules  d'eau  est  biatomique.  Aussi  appelle-t-on  ce  der- 
nier acide  métantimonique ,  tandis  qu'on  réserve  au  premier  le 
nom  d'acide  antimonique.  Ces  deux  acides  perdent  leur  eau  ba- 
sique par  la  calcination  à  l'abri  de  l'air,  et  passent  alors  à  l'état 
d'acide  anhydre  :  calcinés  en  présence  de  l'air,  ils  perdent  de 
l'oxygène  et  se  transforment  en  acide  antimonieux.  C'est  cette 
dernière  substance  que  l'on  peut  considérer  comme  un  oxyde 
salin,  et  qui,  sous  le  nom  d'acide  antimonique,  est  employée 
comme  couleur  vitrifiable  \ 

J'ai  insisté  sur  la  différence  de  l'état  moléculaire  de  ces  deux 
acides,  parce  que  l'un  d'eux,  Y  acide  métantimonique ,  en  se 
combinant  avec  la  potasse,  donne  naissance  à  un  sel  qui  sert  de 
réactif  pour  découvrir  la  soude  V 

Je  vous  ai  déjà  dit  que  le  protosulfure  d'antimoine  est  très- 
abondant  dans  la  nature.  Il  s'y  trouve  sous  la  forme  d'aiguilles 
prismatiques  plus  ou  moins  volumineuses,  douées  d'un  grand 
éclat  métallique,  et  dont  la  densité  est  4,62. 

Le  sulfure  d'antimoine  artificiel  est  tantôt  gris  et  lamelleux, 
tantôt  rouge  et  pulvérulent,  suivant  la  manière  dont  on  l'a  pré- 
paré. En  tout  cas,  il  correspond,  par  sa  composition,  au  protoxyde, 
et  comme  lui,  il  est  doué  de  propriétés  chimiques  indifférentes, 
c'est-à-dire  qu'il  peut  jouer  le  rôle  de  sulfacide  et  de  sulfobase. 
C'est  sur  cette  propriété  qu'est  fondée  la  préparation  du  her- 

1.  L'acide  antimonique  et  l'antimoniate  de  potasse  serrent  à  produire  des  jaunes. 

2.  Pour  la  préparation  de  ce  précieux  réactif  découvert  par  M.  Frémy,  on  peut 
consulter  le  Court  de  chimie  générale  de  MM.  Pelouse  et  Frémy,  tome  2 ,  page  51 1 , 
ou  les  Annale»  de  chimie  et  de  physique ,  etc. ,  année  1 844 ,  p.  503. 
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mes,  médicament  très-actif  et  souvent  employé  par  les  médecins. 

En  faisant  bouillir  pendant  |  d'heure,  ^  partie  de  sulfure  d'an- 
timoine en  poudre  et  22  £  parties  de  carbonate  de  soude  anhydre, 
avec  250  parties  d'eau,  on  obtient  une  liqueur  qui,  filtrée,  dépose 
en  se  refroidissant,  une  matière  d'un  jaune  brun  :  cette  matière 
est  le  kermès  des  pharmaciens. 

On  peut  aussi  le  préparer  par  voie  sèche,  en  fondant,  dans  un 
creuset  en  terre,  un  mélange  de  5  parties  de  sulfure  d'anti- 
moine naturel  et  de  3  parties  de  carbonate  de  soude  sec  ;  on  coule 
la  matière  fondue,  on  la  pulvérise,  puis  on  la  fait  bouillir  avec 
une  grande  quantité  d'eau  :  par  le  refroidissement  de  la  liqueur, 
il  se  dépose  encore  du  kermès. 

Dans  cette  opération,  il  se  forme  du  sulfure  de  sodium  et  une 
quantité  équivalente  de  protoxyde  d'antimoine  :  le  premier  de  ces 
deux  produits  se  combine  avec  du  sulfure  d'antimoine  pour  for- 
mer un  sulfure  double  ;  le  second  se  combine  avec  de  la  soude  et 
donne  naissance  à  un  composé  salin.  Ces  deux  combinaisons  dou- 
bles coexistent  dans  l'eau  tant  qu'elle  est  bouillante;  dès  que  l'eau 
se  refroidit,  elles  se  décomposent,  et  il  se  forme  un  précipité  de 
kermès  et  de  protoxyde  d'antimoine.  Il  est  facile  de  constater  au 
moyen  du  microscope,  que  le  kermès  est  un  mélange. 

Le  précipité  jaune-orangé  que  détermine  l'hydrogène  sulfuré 
dans  les  dissolutions  de  protoxyde  d'antimoine,  est  un  sulfure 
d'antimoine  hydraté. 

Par  le  grillage,  le  sulfure  d'antimoine  ne  perd  qu'une  partie  de 
son  soufre ,  et  passe  à  l'état  (Voxysulfure.  La  composition  et  l'as- 
pect de  ce  produit  varient  suivant  la  durée  plus  ou  moins  longue 
du  grillage.  Aussi  les  anciens  chimistes  l'appelaient-ils  tantôt 
verre  cT  antimoine ,  tantôt  foie  cT antimoine ,  ou  bien  encore 
crocus.  Ces  différentes  dénominations  se  rattachaient  à  la  nuance 
du  produit. 

L'oxysulfure  d'antimoine  était  employé  autrefois  comme  dia- 
phonique et  comme  émétique  :  aujourd'hui,  il  est  abandonné  à 
la  médecine  vétérinaire. 

En  faisant  passer  de  l'hydrogène  sulfuré  dans  une  dissolution 
de  perchlorure  d'antimoine,  on  y  fait  naître  un  dépôt  jaune- 
orangé  formé  par  un  sulfure  d'antimoine  hydraté,  dont  la  compo- 
sition correspond  à  celle  de  Tacide  antimonique.  C'est  donc  un 
persulfure  (Sb  S8).  Ce  composé  a  des  propriétés  acides  bien  tran- 
chées ;  il  se  combine  avec  les  sulfures  alcalins  et  forme  des  sulfo- 
sels  parfaitement  définis. 

La  couleur  rouge  qui  se  manifeste  dans  les  dissolutions  antimo- 
niques  traitées  par  l'hydrogène  sulfuré,  constitue  une  réaction 
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caractéristique  qui  permet  de  ne  pas  confondre  les  sels  d'anti- 
moine avec  tout  autre  sel  métallique. 

Ce  que  nous  appelons  aujourd'hui  chlorure  d  antimoine,  por- 
tait anciennement  le  nom  de  beurre  d'antimoine.  Ce  composé  a 
la  consistance  butyreuse  ;  il  est  blanc-grisâtre  ;  il  cristallise  en 
tétraèdres,  fond  à  une  chaleur  modérée,  et  se  volatilise  vers+  360°. 
Sa  composition  est  Sb  Cl*.  ■ 

Le  protochlorure  d  antimoine  est  déliquescent,  et  par  consé- 
quent soluble.  Lorsqu'on  le  dissout  dans  un  excès  d'eau,  il  passe 
à  l'état  d'oxychlorure,  corps  cristallin  insoluble,  qu'on  appelait 
autrefois  poudre  d 'Mgaroth.  On  peut  empêcher  la  décomposi- 
tion, en  ajoutant  au  liquide  une  grande  quantité  d'acide  tartrique. 

Le  procédé  le  plus  commode  et  le  plus  économique  pour  pré- 
parer le  protochlorure  d'antimoine,  consiste  à  distiller  les  résidus 
liquides  de  la  préparation  de  l'hydrogène  sulfuré  par  le  sulfure 
d'antimoine  et  l'acide  chlorhydrique. 

Le  protochlorure  d'antimoine  sert  comme  caustique.  On  rem- 
ploie dissous  dans  l'acide  chlorhydrique  pour  bronzer  les  métaux  ; 
si  on  l'applique  sur  le  fer,  il  recouvre  ce  métal  d'une  pellicule 
d'antimoine,  et  le  préserve  ainsi  de  la  rouille.  On  l'emploie  aussi 
pour  nettoyer  le  cuir  jaune  ciré. 

Vous  savez  que,  lorsqu'on  introduit  de  l'antimoine  en  poudre 
dans  un  flacon  rempli  de  chlore,  les  deux  corps  se  combinent  en 
dégageant  de  la  chaleur  et  de  la  lumière  :  le  produit  de  cette  com- 
binaison est  le  per chlorure  d* antimoine.  On  peut  l'obtenir  en 
grande  quantité  en  faisant  arriver  du  chlore  sur  de  l'antimoine 
chauffé  au  rouge.  Il  est  composé  de  %  molécules  d'antimoine  et  de 
5  molécules  de  chlore  (Sb9  Cl8)  :  *  il  représente  le  plus  haut  degré 
de  chloruration  de  l'antimoine. 

Le  perchlorure  d'antimoine  est  un  liquide  très-fumant  et  très- 
volatil.  Une  petite  quantité  d'eau  l'hydrate ,  un  excès  d'eau  le 
décompose  ;  et  comme  l'eau  se  décompose  en  même  temps,  il  se 
forme  de  l'acide  antimonique  et  de  l'acide  chlorhydrique.  Le  per- 
chlorure d'antimoine  est  très-usité  dans  les  laboratoires ,  vu  qu'il 
sert  à  chlorurer,  et  qu'il  dispense  souvent  de  l'emploi  du  chlore, 
gaz  qui  malgré  toutes  les  précautions,  manque  rarement  d'incom- 
moder l'opérateur. 

4.  2Sb=a  1613  =    54,82 

3  Cl  =  1329  ==    45,18 

2942         100,00 

2.       2Sb  =  1613  =  42,13 
5  Cl  =2215=  57,87 

3828    100,00 
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Je  passe  sous  silence  beaucoup  de  combinaisons  antimoniales 
dépourvues  d'intérêt ,  pour  arriver  à  Yhydrogêne  antimonié  :  ce 
gaz  me  donnera  l'occasion  de  vous  faire  remarquer  l'analogie  qui 
existe  entre  l'antimoine  et  l'arsenic. 

Si  l'on  verse  une  dissolution  de  protochlorure  d'antimoine  dans 
un  flacon  contenant  le  mélange  propre  à  dégager  de  l'hydrogène 
(zinc,  acide  sulfurique,  et  eau),  le  gaz  qui  se  dégagera  sera  de 
Yhydrogêne  antimonié.  On  le  reconnaîtra  aisément  aux  fumées 
qu'il  dégage  lorsqu'on  l'enflamme ,  et  aux  phénomènes  qu'il  pro- 
duit dans  l'appareil  de  Marsh.  Ces  phénomènes  sont  semblables 
à  ceux  qu'occasionne  l'hydrogène  arsénié.  (Leçon  7 .)  Aussi  l'hy- 
drogène antimonié  donne- t-il  un  anneau  métallique ,  et  des  taches 
miroitantes,  qu'un  œil  peu  exercé  ne  saurait  distinguer  de  l'an- 
neau, et  des  taches  arsenicales  ".  La  composition  de  ce  gaz, 
n'a  pas  encore  été  exactement  déterminée  par  l'analyse,  mais 
il  est  probable  qu'elle  soit  la  même  que  celle  de  l'hydrogène 
arsénié. 

Rappelez-vous  maintenant  tout  ce  que  vous  savez  sur  l'arsenic  ; 
et  vous  serez  frappés  de  sa  grande  ressemblance  avec  l'antimoine. 
Ces  deux  corps  ont  l'aspect  métallique;  aucun  d'eux  ne  cristallise 
dans  le  système  régulier  ;  leurs  combinaisons  avec  les  métaux ,  ont 
les  caractères  des  alliages  ;  leurs  combinaisons  avec  les  métal- 
loïdes, ont  le  même  air  de  famille.  L'acide  arsénieux  (ÀsO5),  et 
le  protoxyde  d'antimoine  (Sb*05)  sont  deux  acides  faibles  et 
jouent  quelquefois  le  rôle  de  base  :  les  chlorures  et  les  sulfures 
de  ces  deux  éléments ,  ont  des  propriétés  incontestablement 
acides.  L'hydrogène  antimonié  se  décompose  comme  l'hydrogène 
arsénié  :  les  composés  antimoniques  et  arsenicaux  ont  en  général 
une  grande  ressemblance  avec  les  composés  phosphores  corres- 
pondants :  en  un  mot,  il  y  aurait  autant  de  raison  de  placer  l'an- 
timoine à  côté  de  l'arsenic  parmi  les  métalloïdes ,  que  de  placer 
l'arsenic  à  côté  de  l'antimoine  parmi  les  métaux.  Aussi,  dans 
quelques  ouvrages  verrez- vous  l'arsenic  T  l'antimoine  et  le  phos- 
phore réunis  en  un  seul  groupe  ;  dans  d'autres ,  vous  verrez 
l'arsenic  rangé  parmi  les  métaux  :  ce  qui  prouve  une  fois  de  plus, 
que  la  division  des  corps  simples,  en  métaux,  et  en  métalloïdes, 
est  un  artifice  utile  sans  doute ,  mais  qui  n'est  pas  fondé  sur  des 
caractères  absolus. 

i .  L'anneau  antimonial  se  forme  à  une  très-petite  distance  de  l'endroit  où  le  gaz 
se  décompose  par  la  chaleur,  tandis  que,  tontes  choses  égales  d'ailleurs ,  l'anneau 
arsenical  se  forme  plus  loin.  Quant  aux  taches,  on  les  distingue  au  moyen  de  Fhy- 
pochlorite  de  potasse  (  eau  de  Javelle  ).  Ce  réactif  fait  disparaître  immédiatement 
les  taches  arsenicales ,  et  n'altère- point  les  taches  antimoniales. 
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Passons  à  la  cinquième  section  des  métaux  ;  le  cuivre  nous 
arrêtera  tout  d'abord. 

Il  est  hors  de  doute  que  ce  métal  a  été  connu  longtemps  avant 
le  fer.  Quand  on  pense  que ,  dans  l'antiquité ,  les  instruments  de 
guerre  et  les  outils  tranchants  étaient  en  bronze ,  ou  en  cuivre  ; 
quand  on  pense  d'un  autre  côté ,  que  l'exploitation  de  ce  métal 
exige  beaucoup  de  connaissances,  on  est  forcé  d'admettre  que 
les  anciens  possédaient  de  grandes  mines  de  cuivre  natif,  ou  des 
minerais  très-faciles  à  traiter.  Il  n'est  pas  étonnant  qu'il  ait  existé 
jadis  de  grands  amas  de  cuivre  natif,  car  de  nos  jours  encore ,  on 
en  découvre  de  considérables.  On  en  a  trouvé ,  par  exemple ,  aux 
États-Unis  sur  les  rives  méridionales  du  lac  Supérieur  ;  et  pour 
vous  donner  une  idée  de  leur  importance ,  je  me  bornerai  à  vous 
dire ,  qu'en  1 848 ,  plus  de  cent  vingt  compagnies  avaient  engagé 
des  capitaux  énormes  pour  les  exploiter. 

En  Europe,  la  plus  grande  partie  du  cuivre  provient  des  pyrites 
cuivreuses. 

L'Angleterre  est  de  toutes  les  nations ,  celle  qui  contribue  le 
plus  à  la  production  de  ce  métal  :  sur  les  36,000  quintaux  métri- 
ques qui  sortent  annuellement  des  usines  européennes,  24,000 
appartiennent  à  l'Angleterre.  La  France  n'en  produit  que  4000. 

Les  minerais  de  cuivre  étant  assez  variés,  les  procédés  d'exploi- 
tation doivent  varier  aussi.  Comme  il  serait  trop  long  de  vous  les 
décrire  tous ,  je  me  bornerai  à  vous  parler  des  réactions  chimiques 
sur  lesquelles  est  fondé  le  traitement  des  pyrites  cuivreuses. 

Voici  d'abord  les  traits  principaux  de  la  marche  du  traitement  : 

La  pyrite  cuivreuse,  accompagnée  de  sa  gangue  ' ,  est  grillée 
dans  des  fours  à  réverbère ,  puis  elle  est  fondue  dans  d'autres 
fours  également  à  réverbère ,  mais  ayant  une  construction  quelque 
peu  différente  de  celle  des  précédents.  Le  produit  de  ces  deux 
opérations  porte  le  nom  de  motte;  il  est  à  son  tour  soumis  suc- 
cessivement à  un  grillage ,  et  à  une  fonte  ;  il  se  transforme  ainsi 
en  une  nouvelle  matte ,  que  l'on  appelle  matte  blanche ,  pour  la 
distinguer  de  la  précédente  qui  a  la  couleur  de  bronze.  La  matte 
blanche  est  encore  grillée,  puis  fondue ,  mais  dans  le  même  four- 
neau. Le  produit  de  cette  opération  est  le  cuivre  brut. 

Ainsi  les  pyrites  cuivreuses,  pour  céder  leur  métal,  doivent  être 
grillées  et  fondues  alternativement,  à  trois  reprises  différentes. 

Voyons  les  phénomènes  chimiques  qui  se  passent  dans  chaque 
opération. 


1 .  La  gangue  des  pyrites  de  cuivre  est  ordinairement  siliceuse.  Elle  est  associée 
quelquefois  à  de  l'argile  à  de  la  barite  sulfatée,  ou  à  de  la  chanx  fluatée. 
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La  pyrite  cuivreuse  est  un  double  sulfure  de  fer  et  de  cuivre  : 
sa  composition  varie ,  mais  elle  est  toujours  essentiellement  for- 
mée de  fer,  de  cuivre  et  de  soufre.  Or  le  fer  est  plus  oxydable  que 
le  cuivre,  et  celui-ci  a  plus  d'affinité  pour  le  soufre  que  le  fer.  Ce 
dernier  métal  s'oxydera  de  préférence  lors  du  grillage,  puis 
l'oxyde  de  fer  passera  dans  la  scorie  où  il  sera  retenu  par  l'acide 
silicique.  La  formation  de  la  matte  est  donc  le  résultat  de  l'élimi- 
nation du  sulfure  de  fer  qui  fait  partie  de  la  pyrite. 

Ceci  vous  explique  pourquoi  Ton  soumet  à  un  nouveau  grillage, 
et  à  une  nouvelle  fonte  la  première  matte  (bronzée).  C'est  évi- 
demment pour  lui  enlever  encore  du  fer.  et  isoler  de  plus  en  plus 
le  sulfure  de  cuivre.  Aussi  la  seconde  matte  (blanche)  contient- 
elle  environ  73  0/0  de  cuivre  métallique,  tandis  que  la  première 
en  renferme  33  :  il  est  rare  que  le  minerai  en  renferme  plus  de 
8  à  10. 

La  conversion  de  la  matte  blanche  en  cuivre  brut  est  le  résultat 
de  certaines  réactions  pleines  d'intérêt.  Voici  comment  on  opère  : 
sur  la  sole  d'un  four  à  réverbère ,  on  entasse  de  la  matte,  avec  de 
la  scorie  très-cuprifère,  ou  avec  du  minerai  de  cuivre  non  sulfuré 
{cuivre  natif,  cuivre  oxydulé,  carbonate,  hydrosilicate  de 
cuivre,  etc.,  etc.  )  :  après  environ  4  heures  de  feu  (si  l'on  a 
opéré  sur  3,000  kilogrammes),  la  fusion  de  la  matte  est  com- 
plète ;  il  se  manifeste  alors  un  bouillonnement  qui  dure  8  à  \  0 
heures;  quelque  temps  après  qu'il  a  cessé,  on  élève  beaucoup  la 
température  ;  la  masse  qui  était  d'abord  pâteuse,  se  liquéfie,  les 
scories,  toujours  moins  fluides ,  se  trouvant  à  la  surface  du  bain, 
sont  enlevées  avec  un  rable ,  tandis  que  le  métal  est  conduit  hors 
du  fourneau  ,  et  coulé  dans  des  rigoles  en  sable. 

Expliquons  les  réactions  qui  s'accomplissent  pendant  cette  opé- 
ration. 

C'est  un  véritable  grillage  que  l'on  fait  subir  tout  d'abord 
à  la  matte  blanche.  Par  l'action  de  l'air,  une  grande  partie  du 
sulfure  de  cuivre  est  changée  en  oxyde,  et,  après  4  heures,  la 
masse  n'est  plus  qu'un  mélange  d'oxyde  et  de  sulfure.  Entre  ces 
deux  composés  commence  alors  une  réaction  dont  le  résultat  est 
la  mise  à  nu  du  métal  et  la  formation  d'acide  sulfureux  qui  se 
dégage.  Cela  explique  le  bouillonnement,  qui  dure  8  à  10  heures, 
bien  que ,  pendant  cette  période ,  la  température  aille  en  décrois- 
sant. 

Voici  l'équation  qui  explique  la  réaction  dont  je  parle  : 

Cu*  S  +  2  Cu  O  —  4  Cu  +  SO* 

SuIAire  Oxyde  de  Cuivre         Acide 

de  culrre.         cuirre.  snlfareax. 
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Le  cuivre  que  Ton  obtient  ainsi  n'est  pas  pur.  Il  renferme  en- 
core un  peu  de  soufre,  et  une  partie  des  métaux  étrangers  qui  se 
trouvaient  accidentellement  dans  le  minerai.  Il  faut  donc  le  sou- 
mettre à  un  raffinage.  Ici  nous  allons  voir  encore  des  réactions 
semblables  aux  précédentes. 

Le  cuivre  brut  est  entassé  dans  un  four  à  réverbère  sans  autre 
réactif  que  l'air  et  les  matières  siliceuses  des  parois  et  de  la  sole. 
Le  cuivre  fond  sous  l'influence  de  la  chaleur  et  s'oxyde  en  paptie 
sous  l'influence  de  l'air  :  la  portion  oxydée  réagit  sur  le  sulfure  et 
en  même  temps  sur  les  métaux  étrangers  plus  oxydables  que  le 
cuivre  lui-même  :  de  sorte  que  le  plomb,  l'antimoine,  le  fer,  etc., 
s'oxydent  tour  à  tour  et  passent  dans  les  scories  avec  une  quantité 
notable  d'oxyde  de  cuivre. 

Ainsi  affiné,  le  métal  n'a  pas  encore  tous  les  caractères  du 
cuivre  pur  :  il  n'en  a  pas  surtout  la  malléabilité,  parce  qu'il  ren- 
ferme du  protoxyde.  Il  est  donc  nécessaire  de  le  soumettre  à 
une  action  réductive.  On  y  parvient  par  un  artifice  qui  vous  est 
connu  :  Après  avoir  écume  le  bain  métallique,  on  le  recouvre  avec 
du  charbon  et  on  le  brasse  avec  une  perche  de  bois  vert.  Ce  bois 
met  en  liberté  des  gaz  dont  l'action  est  à  la  fois  chimique  et  méca- 
nique. En  effet,  ils  ont  une  faculté  réductive,  et  déterminent  dans 
le  bain  un  mouvement  qui  a  pour  effet  d'amener  à  la  surface  les 
impuretés  et  en  même  temps  le  protoxyde  de  cuivre  qui  a  échappé 
à  leur  action.  Ce  dernier  composé,  se  trouvant  transporté  tout  à 
coup  au  contact  du  charbon  qui  recouvre  le  bain,  se  décompose  : 
de  sorte  qu'il  s'opère  instantanément  une  réaction,  que  le  charbon 
seul  n'aurait  pu  produire  qu'après  un  temps  considérable. 

L'affineur  juge  que  l'opération  est  terminée ,  lorsqu'une  prise 
d'essai  solidifiée,  mais  chaude  encore,  s'aplatit  sous  le  choc  du 
marteau  sans  se  gercer. 

En  résumé,  le  traitement  de  la  pyrite  cuivreuse  se  partage  en 
deux  phases  bien  distinctes  :  pendant  la  première ,  on  élimine 
le  fer  (formation  des  mattes)  ;  pendant  la  seconde,  on  isole  le 
cuivre  en  vertu  de  l'action  réciproque  de  son  oxyde  et  de  son 
sulfure.  Les  réactifs  essentiels  sont  l'air  et  la  chaleur;  la  silice 
des  scories  n'est  qu'un  auxiliaire  *. 

Bien  que  le  commerce  offre  du  cuivre  presque  exempt  de 


1.  MM.  Rivot  et  Phillips  sont  parvenus  par  un  seul  grillage  et  nne  seule  fonte  à 
obtenir  du  enivre  assez  par  pour  pouvoir  être  immédiatement  employé. 

Il  font  subir  aux  minerais  (  cuivrés ,  sulfurés  ou  pyritenx  )  un  grillage  assez  pro- 
longé pour  les  désulfnrer  complètement,  et  oxyder  le  fer  et  le  cuivre.  Ils  ajoutent 
an  produit  du  grillage  des  fondants  calculés  d'après  l'analyse  du  minerai,  de 
manière  que   les  scories  supposées  exemptes  de   cuivre,  aient   à  peu  près  la 
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métaux  étrangers,  néanmoins,  pour  l'avoir  à  un  degré  extrême 
de  pureté ,  il  faut  le  préparer,  en  réduisant  l'oxyde  au  moyen 
de  l'hydrogène. 

Le  cuivre  prend,  sous  le  brunissoir,  une  belle  couleur  rouge.  Il 
est  très-malléable  et  peut  être  réduit  en  feuilles  très-minces  :  dans 
ce  cas,  il  est  transparent,  et  la  lumière,  qui  le  traverse,  est  d'un 
beau  vert. 

Après  le  fer,  le  cuivre  est  le  métal  le  plus  tenace  :  un  fil  ayant 
un  diamètre  de  2mm  n'est  rompu  que  par  un  poids  de  4  37  kilo- 
grammes. Sa  densité  varie  entre  8,8  et  8,9.  Il  fond  à  la  chaleur 
rouge  ;  à  une  température  encore  plus  élevée ,  il  répand  des  va- 
peurs qui  brûlent  à  l'air  avec  une  flamme  verte.  Par  le  refroidis- 
sement, il  se  forme  dans  sa  masse  des  octaèdres  réguliers, 
que  l'on  peut  mettre  à  nu  par  décantation.  Cette  forme  est  éga- 
lement celle  du  cuivre  natif,  et  du  cuivre  précipité  par  voie  élec- 
trique. 

Le  cuivre  acquiert,  par  le  frottement,  une  odeur  désagréable,  et 
devient  sapide.  L'air  sec  et  froid  ne  l'altère  pas  ;  l'air  chaud  l'oxyde . 
On  a  observé  que,  quelque  élevée  que  soit  la  température,  ce  mé- 

composition  d'un  silicate  de  protoiyde  de  fer  et  de  chaux  renfermant  environ 
12  à  15  £  de  cette  dernière  base;  ils  ajontent  de  pins  une  quantité  de  charbon 
telle  que  l'oxygène  de  l'oxyde  de  cuivre  contenu  dans  le  minerai  puisse  conver- 
tir ce  charbon,  moitié  en  acide  carbonique,  moitié  en  oxyde  de  carbone.  Le  mé- 
lange est  chargé  sur  la  sole  d'un  four  à  réverbère  porté  déjà  à  une  haute  tempéra- 
ture. Les  matières  fondent  complètement  au  bout  d'un  certain  temps  ;  le  charbon 
sépare  déjà  de  la  masse  scorifiée  une  assez  grande  quantité  de  cuivre,  et  l'amène 
à  ne  plus  renfermer  que  2  à  3  f  de  ce  métal. 

C'est  à  ce  moment  que  MM.  Rivot  et  Phillips  plongent  un  certain  nombre  de 
barres  de  fer  dans  la  masse  fondue  :  ces  barres ,  enveloppées  par  la  scorie ,  rédui- 
sent lentement  le  reste  du  cuivre  oxydé ,  de  sorte  que  la  scorie  ,  après  3  à  4  heures 
d'action  des  barres,  ne  retient  plus  que  5  à  6  millièmes  de  métal.  A  ce  moment,  et 
après  avoir  brassé  convenablement ,  on  fait  la  coulée. 

Lorsque  le  minerai  dont  on  s'est  servi  est  pauvre  ,  le  produit  n'est  jamais  assez 
pur  pour  être  livré  à  la  consommation ,  et  il  faut  l'affiner  :  lorsqu'il  est  riche  an 
contraire ,  le  produit  est  assez  pur  pour  être  immédiatement  employé  dans  les  arts  : 
tout  au  plus  une  seule  fonte  suffit-elle  pour  l'affiner. 

On  voit  que  ce  procédé  consiste  à  réduire  la  majeure  partie  de  l'oxyde  du  cuivre 
parle  charbon,  et  à  compléter  cette  réduction  par  le  fer  métallique.  Ce  qui  rend  ce 
procédé  intéressant,  c'est  qu'on  complète  la  réduction  par  voie  fiuido-ignée  à  l'aide 
du  fer,  précisément  comme  s'il  s'agissait  d'une  dissolution  d'un  sel  de  cuivre.  Ainsi 
le  minerai  est  un  polysulfure  de  cuivre  et  de  fer,  plus  de  la  gangue.  Le  grillage 
convertit  les  sulfures  en  oxydes;  en  présence  du  charbon  et  des  fondants,  il  se 
forme  un  silicate  de  protoxyde  de  fer,  et  le  cuivre  est  réduit;  mais  il  se  forme  en 
même  temps  du  silicate  de  enivre  :  ce  silicate  liquéfié  parla  chaleur,  est  décom- 
posé par  le  fer  métallique ,  de  même  qu'un  sel  de  cuivre  dissous  dans  l'eau  serait 
décomposé  par  un  métal  plus  positif  que  le  cuivre  lui-même. 

Ce  procédé  n'est  pas  applicable  aux  minerais  de  cuivre  arsenicaux  on  antimo- 
nifères ,  car  le  produit  serait  très-impur. 
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tal  s'oxyde,  sans  produire  d'incandescence;  en  effet,  par  le  choc  il 
ne  donne  jamais  d'étincelles.  Cette  propriété  explique  pourquoi, 
dans  les  fabriques  de  poudre ,  on  préfère  les  ustensiles  en  cuivre 
aux  ustensiles  en  fer. 

L'air  humide  attaque  le  cuivre  et  forme  ce  que  Ton  appelle  le 
vert-de-gris.  Comme  cette  substance  est  un  carbonate  de  cuivre 
hydraté,  elle  provient  évidemment  de  l'action  simultanée  de  l'acide 
carbonique,  de  l'oxygène  et  de  l'eau. 

Il  est  heureux  que  le  vert-de-gris  joue  le  rôle  de  vernis  relative- 
ment à  la  masse  dont  il  recouvre  la  surface ,  car  autrement  nous 
n'aurions  pas  une  seule  ancienne  statue  en  cuivre.  Cette  espèce  de 
vernis  naturel  est  ce  qu'en  terme  d'art,  on  appelle  patine. 

Les  acides  attaquent  le  cuivre  aux  dépens  de  l'oxygène  qui  leur 
est  propre.  L'acide  sulfurique  concentré  et  chaud  mis  en  contact 
avec  ce  métal,  dégage  de  l'acide  sulfureux  ;  l'acide  azotique  dé- 
gage du  bioxyde  d'azote.  Dans  le  premier  cas,  il  se  forme  du  sulfate 
de  cuivre:  dans  le  second,  de  l'azotate. 

Sous  l'influence  des  acides  même  les  plus  faibles,  le  cuivre  ab- 
sorbe l'oxygène  de  l'air  avec  une  grande  rapidité.  Il  suffit  d'en 
humecter  des  copeaux  avec  de  l'eau  acidulée,  pour  que,  après 
quelques  instants,  on  y  trouve  un  sel  qu'on  peut  enlever  par  le 
lavage.  Les  alcalis  et  principalement  l'ammoniaque  en  détermi- 
nent aisément  l'oxydation,  sous  l'influence  de  l'air.  On  en  a  une 
preuve  par  la  coloration  bleue  que  prend  l'ammoniaque,  lorsqu'on 
l'agite  avec  de  la  limaille  de  cuivre  dans  un  flacon  renfermant  de 
l'air. 

Ces  faits  rendent  évident  le  danger  auquel  on  s'expose,  en  ne 
soignant  pas  les  ustensiles  en  cuivre  destinés  aux  usages  culinaires. 

Le  cuivre,  en  se  combinant  avec  l'oxygène,  donne  naissance  à  4 
oxydes  différents  : 

l9  Le  protoxyde =  Cn*0 

2*  Le  bioxyde =  Cu  0 

3*  Le  peroxyde =  Cn  0* 

4#  L'acide  cuirrique..  =    ?    ? 

Nous  ne  parlerons  que  des  deux  premiers. 

Le  protoxyde  de  cuivre  existe  dans  la  nature,  tantôt  sous 
forme  de  masses  compactes,  tantôt  sous  forme  de  cristaux  rouges 
octaédriques  réguliers.  Préparé  artificiellement,  il  a  l'aspect  d'une 
poudre  cristalline  d'un  rouge  foncé,  n  est  composé  de  deux  molé- 
cules de  cuivre  et  d'une  molécule  d'oxygène  '.  Chauffé  au  blanc , 

1.  «Cn  =  791  =    88,79 

0    =  100  =    11,21 

891  =  100,00 
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à  l'abri  du  contact  de  l'air,  il  fond  sans  s'altérer  ;  chauffé  au  con- 
tact de  l'air,  il  noircit  parce  qu'il  se  convertit  en  bioxyde. 

La  manière  dont  il  se  comporte  avec  les  acides  varie  suivant  la 
concentration  des  acides  eux-mêmes. 

L'acide  azotique  concentré  lui  cède  une  partie  de  son  oxygène , 
le  fait  passer  à  l'état  de  bioxyde,  et  donne  naissance  à  de  l'azotate 
de  cuivre  ordinaire. 

L'acide  sulfurique  étendu,  l'acide  acétique  et  en  général  tous  les 
acides  qui  ne  sont  pas  très-faibles,  le  décomposent  en  bioxyde  de 
cuivre,  qui  forme  un  sel  en  saturant  l'acide,  et  en  cuivre  métallique. 

L'ammoniaque  le  dissout  sans  se  colorer,  mais  la  dissolution 
bleuit  rapidement  dès  qu'elle  est  exposée  à  l'air. 

On  prépare  le  protoxyde  de  cuivre  par  une  foule  de  procédés. 
Je  me  bornerai  à  vous  en  faire  connaître  deux  ;  l'un  qui  donne  le 
protoxyde  employé  dans  les  arts,  l'autre  qui  donne  le  protoxyde 
destiné  à  figurer  dans  les  collections. 

Si  l'on  calcine  à  une  chaleur  blanche  un  mélange  de  400  par- 
ties de  sulfate  de  cuivre ,  28  parties  de  carbonate  de  soude  sec 
et  25  parties  de  limaille  de  cuivre,  on  obtient  une  masse  frittée 
qui,  soumise  à  de  longs  lavages,  laisse  un  résidu  pulvérulent 
rouge  :  ce  résidu  est  le  protoxyde  de  cuivre  des  arts. 

En  chauffant  une  dissolution  d'acétate  de  cuivre,  à  laquelle  on 
aura  ajouté  du  glucose,  on  voit  se  former  un  dépôt  cristallin  rouge 
sombre;  c'est  le  protoxyde  de  cuivre  des  collections. 

Le  protoxyde  de  cuivre  sert  principalement  à  teindre  le  verre  en 
rouge.  La  grande  facilité  avec  laquelle  il  se  suroxyde  empêche  de 
l'employer  comme  couleur  d'application  ;  et  lorsqu'on  l'introduit 
dans  la  masse  du  verre,  il  doit  être  accompagné  d'un  peu  d'étain 
ou  de  fer  :  ces  métaux  attirent  à  eux  l'oxygène,  et  ils  entretiennent 
de  cette  manière  le  protoxyde  à  son  état  normal  d'oxydation 

Le  bioxyde  de  cuivre  est  le  plus  stable  de  tous  les  oxydes, 
auxquels  ce  métal  donne  naissance.  On  le  prépare  sous  la  forme 
d'une  poudre  noire  et  anhydre  en  calcinant  de  l'azotate  de  cuivre. 
On  l'aura  à  l'état  d'hydrate  et  avec  une  coloration  d'un  bleu-gris,  en 
précipitant,  au  moyen  de  la  potasse,  une  de  ses  dissolutions  sali- 
nes. Une  légère  ébullition  suffît  pour  le  déshydrater  et  pour  le 
rendre  noir. 

Le  bioxyde  de  cuivre  est  composé  d'un  équivalent  de  métal  et 
d'un  équivalent  d'oxygène*.  Il  est  la  base  des  sels  ordinaires  de 
cuivre.  Chauffé  à  une  très-haute  température ,  il  perd  un  peu  de 

1.  Go  s  395,6  =:    79,82  ' 

0    =  100,0  as    20,18 

495,6  =  100,00 
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son  oxygène  ;  à  l'état  d'hydrate,  il  se  dissout  très-facilement  dans 
l'ammoniaque  et  donne  à  la  liqueur  une  belle  teinte  bleue  légère- 
ment pourprée  (eau  céleste  des  pharmaciens).  Cet  oxyde  est 
réduit  très-aisément  par  les  matières  hydrogénées  et  carbonées  ; 
aussi  sert-il  principalement  pour  faire  l'analyse  élémentaire  des 
substances  organiques,  auxquelles  il  cède  son  oxygène,  pour  con- 
vertir leur  carbone  en  acide  carbonique  et  leur  hydrogène  en 
eau.  Il  sert  aussi  à  colorer  en  vert  les  fondants  et  les  verres. 

On  ne  connaît  pas  autant  de  sulfures  de  cuivre  que  d'oxydes  :  du 
moins  ne  peut-on  préparer  artificiellement  que  les  deux  sulfures 
qui  correspondent  aux  deux  oxydes  précédents. 

On  rencontre  dans  la  nature  le  protasulfure  de  cuivre  sous 
forme  de  beaux  cristaux  appartenant  au  système  régulier;  ils 
sont  d'un  gris-noir  et  doués  d'un  faible  éclat  métallique  ;  leur 
poussière  est  noire  ;  ils  se  laissent  couper  au  couteau  et  fondent  à 
la  flamme  d'une  bougie  ;  leur  densité  est  environ  de  5,0. 

Le  protosulfure  de  cuivre  a  pour  formule  Cu*  S.  ■ 

On  l'obtient  artificiellement  en  chauffant  un  mélange  de  3  par- 
ties de  soufre  et  de  8  parties  de  tournure  de  cuivre  ;  d'ordinaire 
on  lui  fait  subir  une  seconde  fusion  après  l'avoir  broyé  et  mêlé  avec 
une  nouvelle  portion  de  soufre. 

Il  est  inaltérable  par  la  chaleur  :  par  le  grillage,  il  passe  à  l'état 
de  sulfate  de  cuivre.  Il  n'est  pas  décomposé  par  l'hydrogène,  le 
carbone  l'attaque  très  peu ,  et  il  résiste  à  l'acide  chlorhydrique. 

Quand  on  chauffe  un  mélange  formé  d'un  équivalent  de  proto- 
sulfure  et  d'un  équivalent  de  sulfate,  il  se  dégage  de  l'acide  sulfu- 
reux et  il  reste  du  cuivre  métallique. 

Cu9S  +  CuO,  SO*  =  2  SO9  +  3  Cu 

Lorsqu'on  introduit  un  équivalent  de  protosulfure  de  cuivre 
dans  une  dissolution  ammoniacale  de  deux  équivalents  de  chlorure 
d'argent  et  qu'on  agite  le  mélange,  il  y  a  une  décomposition  immé- 
diate :  tout  le  cuivre  passe  à  l'état  de  bichlorure,  la  moitié  de  l'ar- 
gent à  l'état  de  sulfure,  l'autre  moitié  à  l'état  métallique. 

Cu*S  +  SÀgCl  — Àg  +  AgS  +  2CuCl 

Cette  réaction  est  remarquable  par  la  promptitude  avec  laquelle 
elle  s'effectue. 
On  trouve  le  plus  souvent  le  protosulfure  de  cuivre  associé  au 

1.  2Cu  =     701  =    78,81     * 

S     =     200  =    20,19 

901  =  100,00 


DIX-HUITIÈME    LEÇON.  635 

sulfure  de  fer.  Le  double  sulfure  porte  le  nom  de  pyrite  cuivreuse, 
de  cuivre  pyriteux  et  de  cuivre  panaché  ;  c'est  le  minerai  le  plus 
employé  en  Europe  pour  l'extraction  du  cuivre  métallique. 

Le  bisulfure  de  cuivre  Cu  S  '  n'a  jamais  été  rencontré  dans  la 
nature,  du  moins  à  l'état  isolé.  D'après  M.  Phillips  et  M.  Dufrenoy, 
il  serait  associé  à  de  la  pyrite  de  fer,  dans  la  pyrite  cuivreuse  : 
mais  tel  n'est  pas  l'avis  des  autres  minéralogistes.  Quoi  qu'il  en 
soit,  on  n'a  jamais  trouvé,  que  je  sache,  de  bisulfure  de  cuivre 
isolé,  comme  on  trouve  du  protosulfure. 

On  prépare  le  bisulfure  par  voie  humide,  en  faisant  passer  un 
courant  d'hydrogène  sulfuré  à  travers  la  dissolution  d'un  sel  de 
cuivre.  Le  dépôt  noir  de  bisulfure  de  cuivre  qui  se  forme  dans  le 
liquide  est  très-altérable  et  passe  aisément  à  l'état  de  sulfate  de 
cuivre.  Chauffé  à  une  température  élevée,  il  perd  la  moitié  de  son 
soufre  et  devient  protosulfure  ;  il  éprouve  !a  même  réduction  sous 
l'influence  de  l'hydrogène. 

Je  ne  vous  ai  parlé  de  ces  deux  sulfures  que  parce  qu'ils  se  rat- 
tachent à  l'extraction  du  cuivre  métallique  ;  autrement  leur  impor- 
tance comme  produits  chimiques  est  si  peu  considérable  qu'elle 
n'aurait  pas  pu  nous  arrêter. 

Je  ne  vous  parlerais  pas  non  plus  de  deux  chlorures  de  cuivre 
dont  la  composition  correspond  à  celle  des  deux  sulfures,  si  l'un 
d'eux,  le  protochlorure  (Cu*  Cl)  n'avait  acquis  dans  ces  derniers 
temps,  comme  réactif,  une  grande  importance. 

Le  protochlorure  de  cuivre  peut  être  préparé  en  calcinant  le 
bichlorure  (Cu  Cl),  qui  perdra  la  moitié  de  son  chlore;  ou  bien 
en  le  faisant  bouillir  avec  du  cuivre.  Mais  le  procédé  le  plus 
prompt  et  le  plus  commode  consiste  à  dissoudre  le  protoxyde  de 
cuivre  dans  l'acide  hydrochlorique  bouillant.  Par  le  refroidisse- 
ment, il  se  dépose  une  quantité  de  petits  tétraèdres  incolores  de 
protochlorure. 

Ce  composé  est  presque  insoluble  dans  l'eau;  l'air  le  verdit  et 
le  change  en  oxychlorure.  Il  se  dissout  dans  l'ammoniaque  sans  la 
colorer,  mais  la  dissolution  bleuira  presque  instantanément  au 
contact  de  l'air;  propriété  qui  fait  de  cette  liqueur  un  réactif  très- 
sensible  pour  découvrir  la  présence  de  l'oxygène.  Sa  formule  est 
Cu»Cl.  * 

1.  Cu  =5  395,6  =    66,42 
S     =  200,0  =    33,58 

595,6  =  100,00 
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Dans  ce*  derniers  temps,  M.  Doyère  s'est  servi  de  la  dissolution 
ammoniacale  de  protochlorure  de  cuivre  pour  faire,  avec  un  plein 
succès,  l'analyse  de  l'air.  Il  a  aussi  trouvé  que  cette  dissolution 
absorbe  le  gaz  oxyde  de  carbone  avec  presque  autant  de  rapidité 
que  l'oxygène.  Rien  ne  sera  donc  plus  facile  désormais  que  de 
séparer  directement  l'oxyde  de  carbone  qui  fait  partie  d'un  mé 
lange  gazeux;  séparation  qu'on  n'a  pu  faire  jusqu'à  présent  que 
d'une  manière  indirecte,  et  par  le  moyen  de  l'eudiomètre. 

Le  protochlorure  de  cuivre  fond  environ  à  +  400°,  et  se  volati- 
lise à  la  chaleur  rouge.  11  peut  être  considéré  comme  un  bon  réduc- 
tif.  11  fait  passer  le  chlorure  d'argent  à  l'état  de  sous-chlorure,  et 
réduit  complètement  le  sulfure  de  ce  même  métal. 

Le  bichlorure  de  cuivre,  Cu  Cl,  '  est  le  produit  de  l'action  directe 
du  chlore  sur  le  cuivre  métallique.  On  peut  l'obtenir  à  l'état  d'hy- 
drate (Cu  Cl  +  2  aq),  sous  la  forme  de  longues  aiguilles  bleu- 
verdâtres,  en  concentrant,  par  évaporation,  la  dissolution  aqueuse 
du  chlorure  anhydre  et  en  la  laissant  refroidir. 

Le  moyen  le  plus  facile  pour  obtenir  le  bichlorure  de  cuivre 
consiste  à  traiter  le  bioxyde  de  ce  métal  par  de  l'acide  chlorhy- 
drique.  On  chasse  l'excès  d'acide  par  évaporation,  on  reprend  par 
l'eau,  et  l'on  fait  cristalliser. 

Ce  chlorure  est  soluble  dans  l'alcool  ;  sa  dissolution  brûle  avec 
une  belle  flamme  verte.  Comme  il  n'est  l'objet  d'aucune  applica- 
tion importante,  et  qu'il  ne  figure  pas  parmi  les  réactifs  les  plus 
employés,  nous  ne  nous  y  arrêterons  pas  davantage. 

On  connaît  très-peu  de  sels  à  base  de  protoxyde  de  cuivre: 
cela  est  dû  à  leur  instabilité.  Leurs  dissolutions  sont  précipitées 
en  jaune  par  les  alcalis.  Le  précipité  est  du  protoxyde  hydraté. 
L'ammoniaque  produit  le  même  effet,  mais  le  précipité  se  dissout 
dans  un  excès  de  réactif,  et  la  disssolution,  par  elle-même  inco- 
lore, bleuit  rapidement  par  l'action  de  l'air. 

Les  sels  à  base  de  bioxyde  de  cuivre  sont  tous  colorés.  Leur 
meilleur  réactif  est  la  dissolution  de  prussiate  jaune  de  potasse 
(cyanoferrure  de  potassium).  Une  seule  goutte  de  cette  disso- 
lution détermine  dans  les  liqueurs  cuivriques,  un  précipité  de 
cyanoferrure  de  cuivre  couleur  marron  tout  à  fait  caractéristique. 
La  sensibilité  de  ce  réactif  est  assez  grande  pour  déceler  j£^  de 
cuivre. 

L'ammoniaque  en  excès  donne  lieu  à  une  réaction  qui  est  aussi 


1.  Cas  395,6  s    47,18 
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trèfr-nette  :  la  liqueur  prend  une  couleur  bleu  intense;  mais  cette 
réaction  isolée  serait  insuffisante,  parce  qu'elle  est  commune  aux 
sels  de  nickel. 

De  tous  les  réactifs,  le  plus  sensible  est  peut-être  le  fer.  Une 
aiguille  plongée  dans  une  liqueur  acide  qui  ne  contiendrait  que 
^^  de  cuivre,  se  recouvre,  au  bout  de  24  heures,  d'une  pellicule 
de  cuivre,  reconnaissable  à  sa  couleur  rouge. 

Parmi  les  sels  à  base  de  bioxyde  de  cuivre,  dont  nous  avons  à 
nous  occuper,  le  sulfate  est  le  plus  important;  c'est  donc  par  lui 
que  nous  commencerons. 

J'ai  déjà  eu  l'occasion  de  vous  dire  que,  lorsqu'on  grille  en  pré- 
sence de  l'air  presque  tous  les  sulfures  des  5  premières  sections, 
ils  absorbent  l'oxygène  et  passent  à  l'état  de  sulfates  ;  le  sulfure 
de  cuivre  est  dans  ce  cas. 

Je  vous  ai  aussi  fait  remarquer  ailleurs  que  la  tournure  de  cuivre 
exposée  à  l'air,  après  avoir  été  humectée  avec  de  l'acide  sulfuri- 
que,  se  recouvrait  de  sulfate  de  cuivre.  Vous  savez,  en  outre,  que 
ce  métal  traité  à  chaud  par  l'acide  sulfurique  donne  naissance  à 
ce  même  sel. 

Voilà  trois  procédés  qui  peuvent  également  servir  pour  préparer 
le  sulfate  de  cuivre.  Les  deux  premiers  sont  employés  de  préfé- 
rence dans  l'industrie ,  le  dernier  est  suivi  exclusivement  dans  les 
laboratoires,  parce  qu'il  donne  un  produit  presque  pur. 

Le  sulfate  de  cuivre ,  que  l'on  appelle  communément  vitriol 
bleu,  couperose  bleue,  cristallise  en  parallélipipèdes  obliques 
bleus  ;  sa  saveur  est  métallique,  stiptique  et  désagréable.  Il  ren- 
ferme 5  équivalents  d'eau;  sa  formule  est  Cu  SO*  +  5  aq.  " 

A  4-  400°  le  sulfate  de  cuivre  perd  les  \  de  son  eau  et  devient 
vert  ;  a  +243*  il  perd  le  dernier  cinquième  et  devient  blanc.  La  dif- 
ficulté que  l'on  rencontre  à  obtenir  la  déshydratation  complète  de 
ce  sel  forme  un  rapprochement  de  plus  entre  le  cuivre  et  les  autres 
métaux  du  groupe  magnésien  ;  en  effet,  les  sulfates  de  magnésie, 
de  fer,  de  zinc ,  de  cobalt,  de  nickel ,  de  manganèse ,  renferment 
5  ou  7  équivalents  d'eau  qu'ils  abandonnent  assez  facilement,  sauf 
le  dernier  équivalent.  Tous  ces  sulfates  sont  isomorphes,  lorsqu'ils 
contiennent  la  même  quantité  d'eau  ;  ils  ont  une  grande  tendance 
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à  former  des  sels  doubles  avec  les  sulfates  alcalins,  et  à  se  combi- 
ner entre  eux  en  toute  proportion. 

Le  sulfate  de  cuivre  chauffé  à  la  chaleur  blanche  se  décompose 
en  oxygène,  acide  sulfureux  et  bioxyde  de  cuivre.  Quand  on  verse 
dans  sa  dissolution  aqueuse  une  quantité  de  potasse  suffisante 
pour  déplacer  complètement  tout  l'oxyde,  il  se  forme*  un  sulfate 
tribasique  insoluble,  de  couleur  verte.  Si,  après  avoir  ajouté  à  la 
dissolution  concentrée  un  léger  excès  d'ammoniaque,  on  y  verse 
de  l'alcool,  on  donne  lieu  à  la  formation  d'une  bouillie  cristalline 
d'un  beau  bleu  :  c'est  le  sulfate  de  cuivre  ammoniacal  des  phar- 
maciens ;  sa  formule  est  Cu  0,SO  *  -J-  3  Àz  H  *  +  HO. 

Le  sulfate  de  cuivre  du  commerce  contient  presque  toujours  du 
sulfate  de  fer ,  puisqu'il  est  tiré  généralement  des  pyrites  cui- 
vreuses grillées;  celui  qui  est  préparé  par  les  essayeurs  des  ma- 
tières d'or  et  d'argent  est  presque  pur. 

Quelquefois  le  sulfate  de  cuivre  ferrugineux  est  recherché  par 
les  teinturiers.  Le  vitriol  d*Admonde  n'est  qu'un  sulfate  double 
de  cuivre  et  de  fer;  il  sert  spécialement  pour  obtenir  certaines 
couleurs. 

On  purifie  le  vitriol  bleu  du  commerce,  en  introduisant  dans  sa 
dissolution  une  certaine  quantité  d'acide  azotique,  et  en  évaporant 
le  mélange  jusqu'à  siccité  ;  de  cette  manière  la  plus  grande  partie 
du  fer  passe  à  l'état  de  sous-sulfate  de  peroxyde  insoluble.  En 
reprenant  par  l'eau  le  produit  de  la  dessiccation,  on  dissout  seu- 
lement le  sulfate  de  cuivre,  qui  ne  renferme  plus  que  des  traces 
de  peroxyde  de  fer;  on  l'en  débarrasse,  en  le  faisant  bouillir 
avec  un  peu  de  bioxyde  de  cuivre  hydraté.  Ce  dernier  oxyde  étant 
une  base  plus  puissante  que  le  peroxyde  de  fer,  élimine  celui-ci 
et  rend  pur  le  sulfate. 

Les  applications  de  ce  sel  sont  très-variées  ;  on  l'emploie  en 
médecine  pour  cautériser  ;  en  agriculture,  pour  chauler  les  blés  ; 
en  teinture,  pour  teindre  la  laine  et  la  soie  en  noir,  lilas,  violet  ;  il 
sert  encore  à  azurer  le  papier,  à  préparer  les  cendres  bleues, 
ainsi  que  deux  couleurs  très-recherchées  en  peinture,  le  vert  de 
Scheele  et  le  vert  de  Schweinfurt. 

Le  vert  de  Scheele  est  un  arsenhte  de  cuivre  ;  on  le  prépare  en 
versant  une  dissolution  d'arseniite  de  potasse  dans  une  autre  dis- 
solution bouillante  de  sulfate  de  cuivre  '. 

1 .  Yoici  les  proportions  nécessaires  pour  obtenir  un  beau  produit. 

/  Carbonate  de  potasse  . .    3 
Pour  préparer  l'arsenite  alcalin Acide  arsénieux i 
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Le  vert  de  Schwein/urt  est  une  combinaison  d'acétate  et  d'ar- 
seniite  de  cuivre,  qu'on  prépare  en  faisant  agir  de  l'acide  arsénieux 
sur  de  l'acétate  basique  de  cuivre. 

L'acide  carbonique  se  combine  avec  le  bioxyde  de  cuivre,  mais 
jamais  dans  les  proportions  nécessaires  pour  former  un  sel  neutre. 
Lorsqu'on  verse  une  dissolution  de  carbonate  alcalin  sur  une  dis- 
solution de  sulfate  de  cuivre,  on  obtient  une  poudre  volumineuse 
bleuâtre ,  que  la  chaleur  verdit  et  resserre.  Ce  carbonate  est  bi- 
basique  :  il  est  employé  par  les  peintres  sous  le  nom  de  vert  mi- 
néral. La  composition  centésimale  de  cette  substance  est  la  même 
que  celle  de  la  malachite ,  que  les  minéralogistes  considèrent 
comme  une  association  de  carbonate  neutre  de  cuivre  et  d'oxyde 
hydraté  (CuO,  GO»  +  CuO,  H  0  ).  Ce  minéral  abonde  en  Sibérie 
où  on  l'exploite  comme  minerai  de  cuivre.  Les  blocs  compactes 
et  d'un  fort  volume  sont  réservés  à  la  confection  d'ornements  et 
d'objets  de  luxe. 

Sous  le  nom  de  bleu  de  montagne  on  désigne  un  carbonate  tri- 
basique  hydraté  que  l'on  rencontre  dans  la  nature  sous  forme  de 
beaux  cristaux  bleus.  Cette  substance,  réduite  en  poudre,  porte  le 
nom  de  cendre  bleue  naturelle  et  sert  aux  fabricants  de  papiers 
peints.  Quoique  sa  nuance  soit  agréable,  elle  est  généralement 
remplacée  par  une  autre  couleur,  connue  sous  le  nom  de  cendre 
bleue  artificielle  ' . 

Le  vert  de  gris  qui  se  forme  sur  les  objets  en  bronze  et  en 
cuivre,  est  encore  un  carbonate  basique.  Il  ne  faut  pas  le  con- 
fondre avec  le  vert  de  gris  du  commerce  qui  est  un  sous-acétate. 

Le  vert  de  gris  est  la  cause  de  la  plupart  des  empoisonnements 
par  le  cuivre.  Le  meilleur  secours  que  l'on  peut  apporter  immé- 
diatement, lorsqu'un  pareil  malheur  arrive,  c'est  de  faire  ingérer 
aux  malades  du  blanc  d'oeuf  battu  dans  l'eau. 

Ne  voyant  aucun  autre  sel  cuivrique  qui  mérite  d'être  étudié, 
je  passe  aux  alliages  dont  le  cuivre  est  un  des  principaux  élé- 
ments. 

Le  cuivre  fait  partie  des  alliages  les  plus  importants.  Allié  au 
zinc,  il  constitue  le  laiton,  à  l'étain,  il  constitue  le  bronze.  Si 
l'on  ajoute  à  ces  deux  alliages  types  des  quantités  variables  de 

1 .  On  prépare  les  cen&ret  bleuet  artificielles  en  précipitant  une  dissolution  d'a- 
zotate ou  de  chlorure  de  cuivre  par  de  la  chaui  pare ,  et  en  triturant  le  dépôt 
presque  sec  avec  de  la  chaux. 

Cette  belle  couleur ,  malheureusement  peu  durable,  est  un  mélange  de  chaux  et 
d'oxyde  de  cuivre  hydraté. 

En  Angleterre  on  prépare,  par  un  procédé  secret,  une  variété  de  cendre»  bleuet, 
remarquables  par  leur  stabilité,  et  dont  la  composition  est  la  même  qne  celle  du 
bleu  de  montagne. 
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plomb,  ou  si  Ton  change  les  proportions  de  leurs  éléments,  on 
obtient  une  multitude  d'autres  alliages  caractérisés  par  des  pro- 
priétés particulières. 

Les  deux  métaux  dont  se  compose  le  laiton,  ayant  des  couleurs 
différentes,  on  croit  que  celui  qui  domine  dans  l'alliage,  contribue 
à  lui  donner  la  nuance.  Une  pareille  opinion  tendrait  à  faire 
oublier  que  les  alliages  sont  des  combinaisons  définies.  C'est  un 
fait  bien  avéré  qu'un  alliage  composé  d'équivalents  égaux  de  zinc 
et  de  cuivre,  est  beaucoup  plus  rouge  que  le  tombac  ',  alliage  où 
le  cuivre  se  trouve  en  une  proportion  plus  considérable. 

La  densité  du  laiton  varie  entre  8,2  et  8,9.  Cet  alliage  aune 
propriété  qui  en  entrave  souvent  l'emploi  :  il  graisse  les  outils  avec 
lesquels  on  le  travaille.  On  corrige  ce  défaut,  en  y  ajoutant  de 
l'étain  ou  du  plomb.  Lorsque  le  laiton  est  pur,  il  convient  à  la  fa- 
brication du  fil  et  des  épingles,  se  laisse  laminer  et  supporte  le 
choc  du  marteau.  S'il  contient  de  l'étain  ou  du  plomb,  il  est  ap- 
proprié aux  usages  des  tourneurs.  Étant  plus  dur,  il  se  laisse  scier 
et  perforer  avec  netteté. 

Voici  la  composition  de  différents  laitons,  et  les  usages  auxquels 
ils  sont  destinés  : 


Pour  fils.  Pour  marteau.  Pour  tourneurs.  Statuaire. 

Came 64 70 65 9t,tt 

Zinc 36 30 33 5,57 

Plomb i»  1,6  1,43 

Étain »»  »»  0,4  1,78 

Les  laitons  connus  sous  le  nom  d'or  de  Manheim,  or  di 
Corse,  similor,  tombac,  métal  du  Prince- Robert,  chrysocal, 
pinchbeck,  renferment  tous  un  peu  d'étain,  et  ne  varient  entre 
eux  que  par  les  différentes  proportions  de  leurs  éléments. 

La  fabrication  du  laiton  a  pris  rang,  depuis  plusieurs  années, 
parmi  nos  industries.  La  ville  de  Laigle  fournit  à  elle  seule  des 
épingles  à  la  France  entière.  Malheureusement  il  n'en  est  pas 
ainsi  pour  la  consommation  des  autres  espèces  de  laiton ,  con- 
sommation qui  s'élève  à  24  ou  25  mille  quintaux  métriques  par  an. 

On  fabrique  le  laiton,  en  fondant  les  métaux  dans  des  creusets 
en  terre  réfrac  taire.  Après  avoir  disposé  8  à  40  creusets  dans  un 
four  ouvert  en  haut,  on  les  charge  par  cette  ouverture.  On  intro- 
duit d'abord  le  zinc  en  morceaux ,  puis  le  cuivre  en  grenaille.  On 

1.  Le  tombac  est  composé  de  12  à  14  parties  de  zinc ,  et  de  88  i  86  parties  de 
cuivre.  Pour  un  équivalent  du  premier,  il  en  renferme  donc  pins  de  6  du  second- 
Cet  alliage  est  réservé  à  la  fabrication  des  instruments  de  physique. 
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ferme  le  fourneau,  en  laissant  un  trou  à  la  partie  supérieure.  Le 
foyer  se  trouve  placé  au-dessous  des  creusets,  dont  il  en  est  sé- 
paré par  une  voûte  percée  de  distance  en  distance.  La  flamme 
entre  par  ces  ouvertures,  enveloppe  les  creusets,  et  tous  les  pro- 
duits gazeux  s'échappent  par  le  trou  du  sommet.  L'alliage  fondu 
est  coulé  dtfns  des  moules  en  sable  ou  en  granit. 

Le  laiton  renferme  quelquefois  des  parcelles  de  fer  qui  sont  la 
cause  des  taches  de  rouille  qu'on  remarque  souvent  à  sa  surface  : 
sous  l'action  simultanée  de  l'air  humide  et  des  acides,  il  se  re- 
couvre de  vert  de  gris  :  enfin,  lorsqu'il  est  frotté,  il  dégage  une 
odeur  désagréable. 

Ces  inconvénients  rendent  incommode  le  maniement  de  cer- 
tains objets,  tels  que  les  épingles,  les  boutons,  etc.  C'est  pourquoi 
on  a  eu  l'idée  d'en  recouvrir  la  surface,  par  une  légère  couche 
d'étain.  On  commence  par  les  décaper,  en  les  faisaut  bouillir,  pen- 
dant une  demi-heure ,  dans  de  la  lie  de  vin  ou  de  la  bière,  ou 
bien  encore  dans  une  dissolution  de  crème  de  tartre  :  on  en  place 
alors  une  couche  dans  une  bassine  à  fond  plat,  et  on  le  recouvre 
de  deux  autres  couches ,  l'une  d'étain  en  grenaille ,  l'autre  de 
crème  de  tartre  :  on  fait  bouillir  pendant  une  heure,  et  rétamage 
est  achevé. 

Bien  que  l'étain  soit  électro-positif  par  rapport  au  cuivre,  toute- 
fois ces  deux  métaux  sont  si  rapprochés  dans  l'échelle  électrique, 
que  les  effets  chimiques  de  leur  contact  sont  peu  sensibles.  Nous 
en  avons  un  exemple  dans  les  ustensiles  en  cuivre  étamé.  Dès 
qu'un  point  de  la  surface  du  cuivre  est  mis  à  nu,  il  s'oxyde 
malgré  le  contact  de  l'étain.  L'étamage  des  objets  en  cuivre  doit 
être  plutôt  considéré  comme  une  doublure  que  comme  l'associa- 
tion de  deux  métaux,  dont  l'un  préserve  l'autre  de  l'oxydation  par 
l'influence  du  contact. 

Il  en  serait  autrement ,  si  l'on  remplaçait  l'étain  par  le  zinc. 
Les  anciens  travaux  de  Davy  *  nous  apprennent  que  dans  ce  cas 
le  cuivre  sera  préservé,  parce  qu'il  est  très-électro-négatif  relative- 
ment au  zinc. 


i .  L'amirauté  et  le  commerce  d'Angleterre  demandèrent  à  Davy  on  moyen  de 
préserver  le  doublage  (en  cuivre)  des  navires,  de  l'action  corrosive  de  l'eau  de 
mer  La  réponse  ne  se  fit  pas  attendre.  Il  leur  proposa  de  clouer  de  distance  en 
distance  des  lames  de  zinc  sur  la  doublure.  Le  conseil  fut  suivi ,  mais  bientôt  aban- 
donné ;  car  le  enivre  était  préservé  de  l'oxydation ,  mais  il  devenait  le  gîte  d'une 
si  grande  multitude  de  mollusques ,  que  le  mouvement  du  navire  en  était  gêné 

L'idée  de  Davy ,  quoique  très-bonne ,  ne  fat  pas  applicable  au  cas  particulier 
qui  l'avait  fait  naître ,  mais  elle  n'a  pas  été  moins  utile  à  l'industrie.  Aujourd'hui 
bien  des  chaudières  et  bien  des  appareils  sont  préservés  d'une  prompte  altération 
grâce  à  la  découverte  dn  savant  anglais. 

i.  36. 
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Voyons  par  quel  procédé  on  peut  zinguer  le  cuivre. 

Ayons  des  épingles,  des  boutons,  etc.,  préalablement  décapés 
par  l'acide  hydrochlorique  :  plongeons-les  dans  un  bain  bouillant 
formé  par  une  dissolution  de  sel  ammoniac,  et  dans  lequel  il  y 
aura  déjà  de  la  grenaille  de  zinc  :  après  quelques  minutes  d'ébul- 
lition,  tous  les  objets  seront  recouverts  d'une  couche  brillante 
de  zinc. 

Le  zincage  et  rétamage  pratiqués  de  cette  manière,  sont  le  ré- 
sultat d'une  action  électro-chimique.  Dans  l'un  et  l'autre  cas,  on 
a  deux  métaux  qui  constituent  par  leur  contact  un  couple  vol- 
taïque  :  étain  et  cuivre  pour  l'un  ;  cuivre  et  zinc  pour  l'autre.  Dans 
ces  circonstances,  le  sel  dissous  se  décompose,  et  son  élément 
électro-négatif  se  porte  sur  le  métal  électro-positif  ;  mais  le  sel 
n'est  pas  du  tartrate  de  potasse,  ou  du  chlorhydrate  d'ammo- 
niaque :  pour  Tétamage,  c'est  un  tartrate  de  potasse  et  cT  étain; 
pour  le  zincage,  c'est  un  hydrochlorate  d'ammoniaque  et  de 
zinc.  Ce  qui  est  inscrit  au  tableau  suivant,  vous  rendra  compte 
du  phénomène. 

PHÉNOMÈNES  ÉLECTRO-CHIMIQUES. 

Du  zincage.  De  rétamage. 

+        — 


Zq,    C1H*Az  =  Chlorhydrate  de  zinc 

X  ammoniacal. 

- 
Zn,      Gq         =  Couple  métallique. 


Sn ,    TK  =  Tartrate  de  potasse  et  d'é- 

Xtain. 

Sn,     Gu  =  Couple  métalliqae. 


Parmi  les  alliages  où  le  cuivre  domine,  je  citerai  le  maillechort, 
dont  on  fait  principalement  des  couverts.  11  se  compose  en  général 
de  50  cuivre,  25  zinc  et  95  nickel.  Lorsqu'il  est  récemment  pré- 
paré, il  a  l'éclat  de  l'argent,  mais  par  l'usage  il  devient  terne,  et 
rien  ne  peut  lui  redonner  son  éclat  primitif.  Quant  à  la  salubrité, 
voici  d'après  quel  rapport  il  peut  être  classé  relativement  à  l'ar- 
gent de  second  titre,  au  cuivre  et  au  laiton. 

INSALUBRITÉ  RELATIVE  DE  QUELQUES  ALLIAGES 
LES  PLUS  EMPLOYÉS. 

Argent  de  2e  titre  [l±t) < 

Maillecbort 2 

Cuivre 14 

Laiton 16 

Le  bronze  est  un  alliage  de  cuivre  et  d' étain.  Il  est  impossible 
d'en  déterminer  les  propriétés  absolues,  car  elles  se  modifient 
suivant  les  proportions  de  ses  deux  éléments.  Ainsi  on  dira  d'une 
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manière  générale  que  sa  densité  est  plus  grande  que  celle  des 
deux  métaux  qui  le  composent;  ou  dira  qu'il  est  plus  dur  que  le 
cuivre,  mais  on  ne  pourra  rien  préciser. 

Le  bronze  est  plus  fusible  que  le  cuivre,  et  il  a  la  singulière 
propriété  de  devenir  malléable,  par  la  trempe.  C'est  à  quoi  nous 
devons  de  savoir  fabriquer  aujourd'hui  les  cymbales  et  le  tamtam. 
Cette  propriété  rend  également  facile  la  fabrication  des  médailles, 
car  on  les  frappe  après  les  avoir  trempées,  puis  on  les  recuit  pour 
les  durcir. 

Lorsque  le  bronze  fondu  se  refroidit,  il  se  sépare  en  deux  ou 
plusieurs  alliages  de  composition  et  de  propriétés  différentes. 
Chauffé  graduellement,  à  mesure  qu'il  approche  de  son  point  de 
fusion,  il  présente  le  phénomène  de  la  liquation,  et  laisse  suinter 
de  l'étain  liquide.  Fondu  à  l'air,  il  s'oxyde,  mais  l'oxydation  ne 
marchant  pas  également  pour  les  deux  métaux,  leurs  proportions 
relatives  changent,  et  l'alliage  se  modifie. 

Ces  difficultés  se  font  sentir  principalement  dans  la  fabrication 
de  grosses  pièces,  telles  que  les  canons  :  au  surplus  ces  instru- 
ments étant  exposés  à  supporter  de  fortes  pressions,  des  chocs 
réitérés,  et  souvent  de  hautes  températures,  perdent  nécessaire- 
ment et  peu  à  peu  leurs  qualités  primitives. 

La  composition  du  bronze  varie  suivant  les  usages  auxquels  on 
le  destine.  Voici  les  principales  variétés  : 

Cuin-e.  Btain. 

Bronze  des  canons 90    ....    10 

—  descloches 78     ....    22 

—  de  cymbales  et  des  tam-tam ....    80    . . . .    20 

—  des  miroirs  de  télescope 67    ....    33 

—  des  médailles 95    ....      5    plus  quelqnes  millièmes 

de  iinc. 

Une  partie  de  la  petite  monnaie  en  circulation  en  France  est 
une  espèce  de  bronze.  Pour  se  faire  une  idée  de  sa  composition , 
il  faut  se  souvenir  de  sa  provenance.  Les  pièces  de  l'époque  révo- 
lutionnaire (4789),  provenant  de  la  fonte  des  cloches,  ont  une 
composition  différente  des  pièces  frappées  antérieurement.  Ainsi, 
les  sous  rouges  frappés  avant  la  première  révolution  renferment 
à  peine  un  peu  plus  de  4/2  p.  0/0  de  métaux  étrangers.  Les  sous 
faunes ,  qui  ont  été  faits  avec  des  cloches  fondues ,  renferment 
environ  85  parties  de  cuivre,  45  parties  d'étam,  plus,  de  faibles 
quantités  de  fer,  zinc,  plomb,  etc.,  etc.  Les  sous  faits  avec  le 
métal  affiné  des  cloches  renferment  96  parties  de  cuivre  et  4  par- 
ties d'étain  ;  souvent  on  v  trouve  des  traces  d'autres  métaux. 
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Les  altérations  que  les  pièces  de  monnaie  subissent  par  l'action 
de  l'air  ne  sont  pas  sensibles,  car  le  frottement  qu'elles  éprouvent 
dans  la  circulation  entretient  leur  surface  toujours  propre.  Il  n'en 
est  pas  de  même  des  médailles  :  leur  oxydation  peut  compromet- 
tre la  finesse  de  leurs  empreintes.  Pour  éviter  cet  inconvénient , 
on  les  recouvre  d'un  vernis,  qui  leur  donne  d'ailleurs  un  ton 
sombre  beaucoup  plus  agréable  à  l'oeil  que  celui  du  bronze.  Cette 
opération  s'appelle  le  bronzage  '. 

Résumons  les  principaux  traits  de  l'histoire  du  cuivre. 

Le  cuivre  préparé  en  Europe  est  tiré  principalement  des  pyrites 
cuivreuses  (sulfure  de  cuivre  et  de  fer).  Leur  traitement  se  par- 
tage en  deux  phases,  dans  la  première,  on  élimine  le  sulfure  de 
fer  ;  dans  la  seconde ,  on  fait  passer  le  sulfure  de  cuivre  à  l'état 
d'oxyde,  puis,  on  réduit  cet  oxyde. 

Fusible  à  une  température  élevée,  malléable  et  tenace,  le  cui- 
vre se  range  parmi  les  métaux  les  plus  utiles.  L'air  l'altère,  il  est 
vrai,  mais  son  action  se  limite  à  la  surface.  Il  donne  deux  oxydes, 
qui  communiquent  aux  verres  et  aux  fondants,  l'un  (le  protoxyde) 
une  belle  couleur  rouge ,  l'autre  (le  bioxyde)  une  belle  couleur 
verte.  Ce  dernier  est  la  base  des  sels  cuivriques  communément 
employés.  Parmi  les  deux  chlorures,  l'un  se  distingue  (le  proto- 
chlorure) par  son  utilité  dans  l'analyse  des  mélanges  gazeux  ;  car, 
dissous  dans  l'ammoniaque,  il  absorbe  très-rapidement  l'oxyde  de 
carbone  et  l'oxygène.  Parmi  les  sels ,  rappelons  d'abord  le  sul- 
fate, qui  sert  à  de  nombreuses  industries,  et  notamment  à  celle 
de  la  teinture;  viennent  ensuite  l'arseniite  (vert  de  Scheele),et 
l'acéto-arseniite  (vert  de  Schwenfurt),  dont  la  couleur  verte  est  si 
chère  aux  peintres  :  enfin,  les  deux  carbonates  naturels  (la  mala- 
chite et  le  bleu  de  montagne)  servent,  l'un  pour  former  des  objets 
de  luxe  (coupes,  vases,  colonnettes,  etc.),  l'autre  pour  peindre  le 
papier.  Le  cuivre  allié  au  zinc  forme  le  laiton ,  dont  les  variétés 
sont  aussi  nombreuses  que  les  applications  :  allié  à  l'étain ,  il 
forme  le  bronze,  avec  lequel  on  fait  les  statues,  les  cymbales,  les 
tam-tams,  les  cloches  et  les  canons. 

Par  ce  résumé  rapide,  vous  voyez,  Messieurs,  qu'après  le  fer, 
nul  métal  n'est  aussi  important  que  le  cuivre. 

1 .  Pour  bronier  les  médailles  et  leur  donner  l'aspect  du  brome  florentin ,  on 
commence  par  faire  bouillir  dans  une  capsule  en  enivre,  pendant  environ  \  d'heure, 
8  à  10  litres  d'eau  dans  laquelle  on  a  introduit  une  pâte  homogène  formée  de 
500  grammes  de  vert  de  gris  (  sous-acétate  de  cuivre),  et  de  475  gr.  de  sel  ammo- 
niac. Le  liquide  tire  à  clair  est  versé  dans  une  autre  capsule  en  cuivre  où  se  trou- 
vent les  médailles  disposées  de  telle  sorte  qu'elles  ne  doivent  pas  se  toucher.  Une 
éhullition  d'un  quart  d'heure  suffit  pour  achever  l'opération. 
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Arrivons  à  l'étude  du  plomb. 

Bien  que  les  minerais  de  plomb  soient  nombreux,  deux  seuls 
sont  assez  abondants  pour  servir  à  la  production  annuelle  du 
métal  :  production  qui,  pour  l'Europe ,  s'élève  à  environ  850,000 
quintaux  métriques  *.  L'un  de  ces  deux  minerais  est  la  galène, 
ou  sulfure  de  plomb,  l'autre  est  le  plomb  blanc,  ou  le  carbonate 
de  plomb.  Ils  sont  presque  toujours  associés  à  des  gangues  quart- 
zeuses,  calcaires  ou  spathiques.  Les  méthodes  de  leur  traitement, 
quoique  en  apparence  très-variées,  se  réduisent  à  trois.  L'une  est 
fondée  sur  la  réduction  de  l'oxyde  de  plomb  par  le  charbon  :  une 
autre  sur  la  réduction  du  sulfure  par  le  fer  ;  la  dernière  sur  la 
réaction  qui  se  passe  entre  le  sulfate  de  plomb ,  l'oxyde  et  !e 
sulfure. 

Ce  sontT  en  général,  les  minerais  impurs  et  peu  riches  que  l'on 
soumet  à  l'action  réductive  du  charbon.  Après  les  avoir  lavés  et 
bocardés ,  on  les  grille  dans  des  fours  à  réverbère ,  ou  bien  en 
tas,  et  on  les  place  ensuite  dans  de  hauts- fourneaux  à  petite 
dimension  (demi  hauts-fourneaux),  où  ils  éprouvent  l'action  simul- 
tanée de  la  chaleur  et  du  charbon.  Suivant  la  manière  dont  a 
marché  le  grillage,  on  obtient  tantôt  du  plomb  et  des  scories  pau- 
vres, tantôt  ces  deux  produits,  plus,  des  mattes  plombeuses 
(sous-sulfure  de  plomb).  Ce  dernier  cas  se  présente  lorsque,  pen- 
dant le  grillage ,  il  s'est  formé  beaucoup  de  sulfate  de  plomb.  A 
mesure  que  le  plomb  devient  libre ,  il  tombe  dans  la  sole ,  d'où  il 
s'écoule  dans  un  bassin  de  réception. 

Voici  les  réactions  principales  qui  ont  lieu  pendant  ce  traite- 
ment. 

Par  le  grillage,  le  minerai  (que  nous  supposons  contenir  beau- 
coup de  galène  ),  passe  à  l'état  d'oxyde  et  de  sulfate  de  plomb.  Ces 
deux  produits  sont  réduits  plus  tard  par  le  charbon.  La  gangue 
forme  la  scorie,  soit  parce  qu'elle  fond  naturellement,  soit  parce 
qu'on  lui  a  ajouté  quelque  fondant  approprié.  Si  le  minerai  ne 
renfermait  que  du  plomb  carbonate,  le  grillage  deviendrait  inutile, 
et  sa  réduction  aurait  lieu  directement. 

La  seconde  méthode  est  réservée  aux  galènes  très-siliceuses. 
Comme  elle  est  fondée  sur  l'affinité  du  fer  pour  le  soufre,  H 
devient  inutile  de  soumettre  le  minerai  à  un  grillage  préalable. 
Aussi  le  fait-on  passer  dans  des  fours  à  réverbère ,  ou  dans  des 
fours  à  manche,  conjointement  avec  de  la  fonte  de  fer  grenaillée 


(i)  De  tontes  les  nations  européennes ,  l'Angleterre  et  l'Espagne  sont  ceUes  qni 
produisent  le  plus  de  plomb.  La  première  en  produit  un  peu  moins  de  la  moitié,  et 
l'Espagne  un  peu  moins  des  ~.  La  France  n'en  produit  qh'nn  centième. 
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et  des  scories  provenant  d'opérations  antérieures.  Les  scories  ont 
pour  but  de  déterminer  la  formation  des  silicates,  et,  par  consé- 
quent, la  fusion  de  la  gangue  siliceuse.  Le  plomb  que  Ton  obtient 
ainsi  est  toujours  accompagné  d'une  certaine  portion  de  matte 
plombe  use,  que,  plus  tard,  on  soumet  à  son  tour  à  l'action  du  fer. 

La  troisième  méthode  est  appliquée  principalement  aux  galè- 
nes peu  siliceuses,  et  assez  riches  pour  rendre  au  moins  50  p.  0/0 
de  métal.  Elle  est  appelée  méthode  par  réaction,  parce  qu'elle 
est  fondée ,  ainsi  que  je  l'ai  déjà  dit ,  sur  l'action  réciproque  de 
l'oxyde,  du  sulfure  et  du  sulfate  de  plomb. 

Avant  de  parler  des  détails  du  traitement,  il  faut  nous  rendre 
compte  de  ces  réactions. 

Un  équivalent  de  sulfure  de  plomb,  et  deux  équivalents  d'oxyde 
renferment  les  éléments  d'un  équivalent  d'acide  sulfureux,  et  de 
trois  équivalents  de  plomb  métallique. 

2PbO  +  PbS  =  SO*  +  3Pb 

Un  équivalent  de  sulfate  de  plomb  et  un  équivalent  de  sulfure 
renferment  de  quoi  faire  deux  équivalents  d'acide  sulfureux  et 
deux  de  plomb. 

PbO,SO'  +  PbS=2SOf  +  2Pb    « 

Cela  admis,  qu'arrivera-t-il  si  l'on  grille  de  la  galène?  Ses  élé- 
ments seront  attaqués  par  l'oxygène  de  l'air  ;  il  se  formera  de 
l'oxyde  de  plomb  et  du  gaz  acide  sulfureux  ;  mais  cet  acide  ne  se 
dégagera  pas  entièrement,  car  il  passera  en  partie  à  l'état  d'acide 
sulfurique.  Il  y  aura  donc  nécessairement  formation- de  sulfate 
de  plomb.  Ajoutez  que  l'action  de  l'air  pendant  le'  grillage  est 
lente  et  successive,  de  sorte  que,  dans  un  certain  moment,  la 
masse  doit  être  un  mélange  d'oxyde,  de  sulfure  et  de  sulfate  de 
plomb.  N'est-il  pas  clair  que  si  dans  ce  moment  on  supprime 
l'action  de  l'air ,  et  que  l'on  continue  l'action  de  la  chaleur ,  les 
réactions  dont  nous  avons  parlé  se  manifesteront  dans  le  mélange, 
et  la  mise  en  liberté  du  métal  en  sera  le  résultat? 

C'est  ce  qui  a  lieu  en  effet  dans  les  usines ,  où  la  nature  du 
minerai  permet  de  suivre  la  méthode  par  réaction.  On  introduit 
dans  un  four  à  réverbère  le  minerai  à  l'état  de  schlich  (résidu  de 
la  lévigation).  Là  il  se  grille,  et  lorsqu'il  s'est  transformé  en  partie 
en  oxyde  et  en  sulfate,  on  le  brasse  avec  soin,  on  ferme  toutes 

1 .  Avec  la  moitié  de  sulfure  de  plomb ,  on  n'obtient  que  le  tiers  du  plomb  à  l'état 
de  métal ,  et  le  reste  à  l'état  d'oxyde. 
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les  portes  du  fourneau ,  et  on  donne  un  bon  coup  de  feu.  C'est 
alors  que  les  réactions  s'opèrent  et  que  le  plomb  est  mis  en  liberté 
à  l'état  métallique. 
Résumons  tous  ces  phénomènes  par  une  équation. 

PbO,SO*  +  2PbO+2PbS  =  3SO«  +  5Pb 

Toutefois ,  dans  la  pratique ,  le  résultat  n'est  jamais  aussi  net 
que  la  théorie  l'indique.  Avec  le  plomb,  on  obtient  une  matte 
(sous-sulfure  de  plomb  Pb*  S) ,  qui  doit  être  plus  tard  soumise  à 
un  nouveau  traitement  ;  mais  il  n'en  est  pas  moins  vrai  que  le 
métal  obtenu  par  le  procédé  que  nous  examinons  est  le  résultat 
des  réactions  qui  ont  lieu  entre  le  sulfate,  le  sulfure  et  l'oxyde  de 
plomb. 

Comme  presque  toutes  les  galènes  sont  argentifères ,  le  plomb 
qu'on  en  extrait  directement  renferme  de  l'argent.  Pour  l'en  sépa- 
rer ,  on  le  soumet  à  la  coupe  liât  ion.  Nous  donnerons  ailleurs 
qfuelques  détails  sur  cette  opération  ;  pour  le  moment,  qu'il  vous 
suffise  d'apprendre  que  l'on  sépare  ces  deux  métaux  en  profitant, 
de  la  facilité  qu'a  le  plomb  de  s'oxyder,  et  de  la  fusibilité  de  son 
oxyde.  On  sait  que  l'argent  n'est  pas  directement  oxydable,  et  que 
son  point  de  fusion  est  très-élevé.  Le  plomb  fondu,  qui  oxydé  à 
une  haute  température ,  conserve  sa  fluidité ,  s'écoule  par  une 
échancrure  pratiquée  sur  les  bords  de  la  coupelle  ',  tandis  qu'une 
autre  portion  pénètre  dans  l'intérieur  de  la  coupelle  elle-même. 
Le  premier  oxyde  qui  se  forme  est  impur  et  noir  ;  il  porte  le  nom 
Maastricht .  Celui  qui  se  forme  par  la  suite  porte  le  nom  de 
litharge,  et  il  est  de  moins  en  moins  impur.  À  mesure  que  la 
coupellation  avance,  la  masse  du  plomb  diminue  et  s'enrichit 
d'argent  :  enfin ,  ce  dernier  métal  finit  par  rester  seul  dans  la 
coupelle,  allié  tout  au  plus  à  ~  de  son  poids  de  plomb.  Vabstricht 
est  traité  ensuite  comme  minerai  ;  la  litharge  qui  n'est  pas  livrée 
au  commerce,  est  réduite  (revivifiée)  par  le  charbon  dans  un  four- 
neau à  manche. 

D'après  ce  que  nous  avons  dit,  on  voit  que  le  plomb  n'est  livré 
au  commerce  qu'après  avoir  été  amené  deux  fois  à  l'état  de  mé- 
tal *  ;  ce  qui  n'empêche  pas  que  même  celui  qui  est  qualifié  de 

1 .  La  coupelle  des  usines  est  un  bassin  circulaire  qui  sert  de  sole  à  un  fourneau 
à  réverbère  dont  la  toute  hémisphérique  est  mobile.  Les  parois  de  la  coupelle  sont 
en  briques  placées  de  champ ,  posées  sur  une  couche  de  scories ,  et  recouvertes 
d'une  couche  de  marne. 

2.  Autrefois  onnecoupellaitleploml:  que  lorsqu'il  renfermait  au  moins  -— ^  d'ar- 
Kent  î  aujourd'hui  on  traite  pour  argent  des  plombs  qui  sont  beaucoup  plus  pan- 
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pauvre,  ne  contienne  toujours  des  traces  d'argent.  Pour  l'avoir 
exempt  de  ce  dernier  métal,  il  faut  le  tirer  d'un  sel  tel  que  l'acétate 
ou  l'azotate  de  plomb. 

11  n'est  pas  étonnant  que  le  plomb  ait  été  connu  dès  la  plus 
haute  antiquité.  L'abondance  de  ses  minerais,  et  leur  facile  réduc- 
tion, font  comprendre  assez  pourquoi  ce  métal  a  dû  être  connu 
avant  le  fer.  Les  alchimistes  lui  avaient  donné  le  nom  de  Saturne, 
parce  que,  dans  leur  langage  figuré,  ils  appelaient  voracité  ce 
que  nous  appelons  tendance  à  s'allier.  Pour  eux,  le  plomb  dévo- 
rait certains  métaux ,  comme  l'or,  l'argent,  l'étain,  etc.,  etc., 
parce  qu'en  s' alliant  avec  eux  il  en  faisait  disparaître  toutes  les 
propriétés. 

Le  plomb  est  blanc,  bleuâtre  et  très-éclatant,  lorsque  sa  surface 
vient  d'être  mise  à  nu  ;  il  cristallise  en  octaèdres  réguliers  ;  il  a 
une  odeur  particulière  qui  se  développe  surtout  par  le  frottement; 
sa  densité  est  44,44;  il  tache  les  corps  en  gris-bleuâtre;  il  est  le 
plus  mou  de  tous  les  métaux  solides  usuels,  et  se  prête  par  consé- 
quent à  des  usages  pour  lesquels  il  ne  peut  être  remplacé  par 
aucun  autre  métal.  Il  occupe  le  sixième  rang  pour  la  malléabilité 
au  laminoir,  et  le  dernier  pour  la  ductilité  à  la  filière  ;  d'où  0 
résulte  que  ses  fils  ne  peuvent  jamais  être  aussi  minces  que  ceux 
d'or,  d'argent,  de  platine,  de  fer,  de  nickel,  de  cuivre,  de  zinc  et 
d'étain;  en  revanche  ses  feuilles  ne  le  cèdent,  sous  le  rapport  de 
la  ténuité,  qu'à  celles  de  l'or,  de  l'argent,  du  cuivre,  de  l'étain 
et  du  platine.  Il  est  le  dernier  parmi  les  métaux  tenaces,  car  un 
poids  de  9  kilogrammes  suffit  pour  casser  un  fil  de  plomb  de  2  ■■ 
d'épaisseur.  Il  fond  à  -f  335°  et  répand  des  vapeurs  au  rouge 
clair.  Sa  volatilité  est  telle  qu'il  peut  subir  une  perte  de  9  0/0  à  la 
température  d'un  four  à  porcelaine.  Son  équivalent  est  4294,5; 
son  symbole  est  Pb. 

Le  plomb  se  ternit  par  l'action  de  l'air,  mais  l'altération  s'arrête 
à  la  surface  ;  il  s'oxyde,  au  contraire,  très-rapidement,  si  l'on  fait 
intervenir  l'action  de  la  chaleur  ;  dans  ces  circonstances  une  masse 
considérable  de  métal  peut  passer  en  très-peu  de  temps  à  l'état 
d'oxyde,  si  on  enlève  ce  dernier  à  mesure  qu'il  se  forme. 

Le  plomb  s'altère  promptement  au  contact  de  l'eau  pluviale;  il 

Très ,  en  les  soumettant  d'abord  à  l'affinage  par  criitallisation.  Pour  faire  cette 
opération ,  on  laisse  refroidir  lentement  une  masse  de  plomb  fondn  très-peu  argen- 
tifère ,  ayant  soin  de  la  brasser  arec  une  spatule  en  fer.  Une  partie  du  métal  se 
solidifie  et  prend  la  forme  d'une  poudre  cristalline,  que  l'on  enlève  à  fnr  et 
mesure  :  la  portion  qui  reste  liquide  s'enrichit  de  plus  en  plus  en  argent ,  parce  que 
Ja  portion  qui  s'est  solidifiée  n'en  contient  guère.  En  sorte  que  Ton  peut  séparer 
nue  masse  de  plomb  très-peu  argentifère ,  en  deux  parties ,  l'une  riche  en  métal 
précieux,  l'autre  encore  plus  pauvre  que  ne  Tétait  la  masse  primitive. 
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suffit  de  projeter  de  la  limaille  de  plomb  dans  une  pareille  eau  ou 
dans  de  l'eau  distillée ,  pour  voir  paraître  aussitôt  des  traînées 
blanches  qui  partent  des  parcelles  métalliques  qui  ne  sont  pas 
tombées  au  fond.  Ces  traînées  blanches  sont  formées  par  du 
carbonate  de  plomb.  Si  Ton  répétait  l'expérience  avec  de  l'eau 
ordinaire,  qui  renferme  généralement  des  matières  salines,  telles 
que  sulfates,  chlorures,  etc.,  etc.,  ce  phénomène  n'aurait  pas  lieu. 

Cette  différence  explique  pourquoi  il  n'y  a  aucun  inconvénient 
à  conduire  de  l'eau  ordinaire  par  des  tuyaux  en  plomb ,  tandis 
qu'il  peut  y  en  avoir  de  fort  graves  à  conserver  l'eau  pluviale 
dans  des  réservoirs  faits  avec  ce  même  métal.  Vous  vous  explique- 
rez aussi  pourquoi  certains  objets  en  plomb  se  conservent  fort 
bien,  tandis  que  d'autres  s'altèrent  rapidement.  Les  conduits  de 
Versailles,  qui  datent  de  Louis  XIV,  ont  été  trouvés  aussi  intacts 
que  s'ils  avaient  été  posés  tout  récemment,  tandis  que  l'on  a  trouvé 
d'anciennes  toitures  en  plomb  fort  endommagées.  C'est  quo  les 
premiers  ont  toujours  été  en  contact  avec  de  l'eau  qui  renfermait 
des  sulfates  et  des  chlorures  :  les  dernières ,  au  contraire ,  ont  été 
souvent  en  contact  avec  de  l'eau  pluviale,  qui  ne  renferme  guère 
d'autres  sels  que  des  azotates. 

En  se  combinant  avec  l'oxygène ,  le  plomb  donne  naissance  à 
trois  oxydes  dont  vous  voyez  ici  les  formules. 

Pb*0  ==  Sous-oxyde 

Pb  0  «Protoxyde  (litharge) 

Pb  0*  =  Bioxyde  (  acide  plombique  ) . 

Nous  n'avons  à  nous  occuper  que  des  deux  derniers  et  des  com- 
posés qu'ils  forment  en  se  combinant  entre  eux  (minium). 

Quand  on  calcine  du  carbonate  ou  de  l'azotate  de  plomb ,  on 
obtient  une  poudre  jaune  qu'on  appelle  massicot;  si  l'on  chauffe 
assez  le  massicot  pour  le  fondre,  il  cristallise  en  se  refroidissant, 
et  porte  alors  le  nom  de  litharge. 

Le  massicot  et  la  litharge  sont  donc  la  même  chose ,  à  cela 
près  que  le  premier  n'a  pas  été  fondu  ;  l'un  et  l'autre  représentent 
le  protoxyde  de  plomb  (Pb  0).  ' 

Le  protoxyde  de  plomb  a  des  aspects  très-variés  :  il  y  en  a  de 
blanc,  de  jaune,  de  rouge,  de  rose.  Ces  différences  tiennent  à  la 
manière  dont  il  a  été  préparé,  ou  à  l'action  de  certaines  influences 

1.  Pb  =  1294,5  =    92,83 

0    =    100,0  =      7,17 

1394,5  =  100,00 

i.  37 
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qui  semblent  avoir  provoqué  des  changements  moléculaires.  En 
faisant  bouillir,  par  exemple,  une  dissolution  de  soude  caustique 
avec  un  excès  de  litharge,  on  obtient,  par  le  refroidissement,  des 
petits  cristaux  très-lourds  dont  la  couleur  est  rouge  ;  si ,  après 
avoir  chauffé  ces  cristaux,  on  les  refroidit  brusquement,  ils  devien- 
nent jaunes.  11  faut  attribuer  à  des  causes  de  cette  nature  les  dif- 
férences de  couleur  que  Ton  remarque  dans  les  lilharges  du  com- 
merce; aussi  connaît-on  une  litharge  d'or,  une  litharge  d'argent. 
On  ne  veut  désigner,  par  ces  dénominations,  que  des  nuances 
et  rien  de  plus. 

On  obtient  Y  oxyde  de  plomb  hydraté  lorsque  Ton  décompose 
par  l'ammoniaque,  une  dissolution  froide  d'un  sel  de  plomb. 
L'oxyde  hydraté  est  sensiblement  soluble  dans  l'eau,  et  il  se  dis- 
sout facilement  dans  les  alcalis  et  l'ammoniaque.  Il  en  est  de  même 
de  l'oxyde  anhydre,  surtout  si  l'on  fait  intervenir  la  chaleur. 

Le  protoxyde  de  plomb  fond  à  la  chaleur  rouge  et  absorbe  de 
l'oxygène,  qu'il  abandonne  par  le  refroidissement  (Leblanc).  À 
l'état  de  fusion,  il  attaque  les  creusets  de  terre  avec  une  telle  rapi- 
dité qu'il  lui  suffit  souvent  de  5  minutes  pour  les  percer.  Cela 
tient  à  ce  que  l'oxyde  de  plomb  se  combine  avec  la  silice  du  creu- 
set et  forme  un  silicate. 

Le  protoxyde  de  plomb  se  combine  donc  à  chaud  avec  les  acides 
les  plus  faibles,  tel  que  l'acide  silicique  ;  il  se  combine  aussi  avec 
l'acide  borique,  et  forme,  dans  les  deux  cas,  des  verres  transpa- 
rents facilement  fusibles ,  qui  tantôt  séparés ,  tantôt  réunis ,  ser- 
vent de  fondant  pour  l'application  des  couleurs  vitriûables. 

La  litharge  humectée  d'acide  acétique  et  exposée  à  l'air  se  car- 
bonate assez  promptement  ;  le  massicot,  au  contraire,  place  dans 
les  mêmes  conditions,  n'absorbe  l'acide  carbonique  de  l'air  qu'avec 
une  extrême  lenteur.  Voilà  une  anomalie. 

Le  protoxyde  de  plomb  ne  se  combine  pas  seulement  avec  les 
alcalis  proprement  dits,  mais  encore  avec  les  terres  alcalines 
(chaux,  barite) ,  et  il  forme  alors  des  composés  définis,  où  il 
joue  le  rôle  d'acide. 

Certaines  poudres  et  certaines  liqueurs  qui  servent  à  noircir  les 
cheveux  doivent  leur  efficacité  à  l'oxyde  de  plomb  qu'elles  ren- 
ferment à  l'état  de  combinaison  avec  un  alcali.  L'oxyde  métal- 
lique agit  sur  le  soufre,  qui  est  une  des  parties  constituantes  du 
cheveu,  produit  un  sulfure  de  plomb  et,  par  conséquent,  une  teinte 
noire. 

Nous  avons  dit  que  la  litharge  fondue  absorbe  l'oxygène,  qu'elle 
abandonne  en  se  refroidissant  ;  mais  si  l'on  'chauffe  dé  la  litharge 
en  présence  de  l'air  et  sans  la  fondre^  elle  absorbe  également  de 
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l'oxygène,  se  combine  avec  lui  et  passe  à  l'état  d'acide  plom- 
bique ;  à  mesure  que  cet  acide  se  forme ,  il  se  combine  avec,  du 
protoxyde  non  encore  altéré,  et  constitue  l'oxyde  salin,  que  l'on 
appelle  minium. 

En  traitant  le  minium  par  l'acide  azotique  étendu  et  chaud,  le 
protoxyde  de  plomb  se  dissout,  et  l'acide  plombique  reste  sous  la 
forme  d'une  poudre  couleur  puce.  Pour  avoir  l'acide  plombique 
très-pur,  il  faut  renouveler  le  traitement  par  Facide  azotique  jus- 
qu'à ce  que  son  action  soit  épuisée  ;  on  lave  ensuite  à  l'eau  dis- 
tillée, et  on  sèche  à  une  température  inférieure  à  +  \  00°.  On  peut 
préparer  l'acide  plombique  par  beaucoup  d'autres  procédés  et 
d'une  manière  directe,  en  oxydant  le  protoxyde  de  plomb  au 
moyen  du  chlore  ou  de  l'acide  hypochloreux,  sous  l'influence  de 
l'eau.  Cependant  le  procédé  le  plus  commode  et  le  plus  suivi  est 
le  procédé  par  le  minium. 

Bien  que  l'acide  plombique  prenne  quelquefois  la  forme  cris- 
talline, il  a  presque  toujours  l'aspect  d'une  poudre  tres-divisée. 
On  l'appelle  communément  oxyde  puce  à  cause  de  sa  couleur.  Il 
est  composé  de  deux  équivalents  d'oxygène,  et  d'un  équivalent  de 
plomb  (PbO*).  *  Par  la  calcination,  il  dégage  de  l'oxygène,  et 
lorsqu'il  est  mis  en  contact  avec  des  matières  avides  de  ce  gaz, 
ou  susceptibles  de  se  suroxyder,  il  leur  en  cède  aisément;  aussi 
est-il  considéré  comme  un  oxydant  des  plus  commodes  pour  les 
recherches  de  chimie  organique. 

Pendant  longtemps,  on  a  méconnu  la  véritable  nature  de  ce  com- 
posé. Aujourd'hui,  grâce  aux  recherches  de  M.  Fremy,  on  ne  peut 
plus  avoir  de  doutes  sur  ses  propriétés  acides  :  il  se  combine  avec 
les  bases  proprement  dites ,  et  forme  des  sels  parfaitement  ca- 
ractérisés :  il  refuse  au  contraire  de  se  combiner  ave  les  acides, 
ou  du  moins,  s'il  le  fait,  c'est  d'une  manière  très-éphémère  *. 

Une  des  combinaisons  les  plus  importantes  de  l'acid^  plombique 
est,  sans  contredit,  celle  qu'il  forme  avec  le  protoxyde  de  plomb, 
et  qui  porte  le  nom  vulgaire  de  minium.  On  fait  une  grande  con- 
sommation de  cette  substance  pour  la  fabrication  du  cristal,  du 
strass  et  du  flint-glass  :  elle  est  employée  pour  colorer  les  papiers 
de  teinture  et  les  cires  à  cacheter  :  elle  entre  dans  la  composition 
des  émaux  et  de  certaines  couvertes  céramiques  :  on  emploie  aussi 

1.  Pb  =  1294,5  =    86,67 
20    =    200,0  =3    13,33 

1494,5  =  100,00 

2.  D'après  M.  Jacquelain ,  l'acide  plombique  se  combine  avec  l'acide  acétique,  et 
forme  un  composé  cristallin;  mais  cette  combinaison  est  très-instable,  et  l'air  suffit 
|>our  l'altérer;  • 
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le  minhim,  mélangé  arec  du  blanc  de  céruse  broyé  pour  faire  le 
mastic  dont  on  lute  les  orifices  des  chaudières  à  vapeur,  des  cy- 
lindres des  machines  à  vapeur,  etc.,  qui  doivent  résister  à  une 
haute  température.  En  un  mot,  on  peut  dire  que  la  plus  grande 
partie  du  plomb  oxydé  est  consommée  sous  forme  de  minium. 
Vous  saurez  bientôt  pourquoi  Ton  préfère  l'emploi  du  minium  à 
celui  de  la  litharge. 

On  prépare  le  minhim  dans  des  fours  à  deux  étages,  dont  l'in- 
férieur est  destiné  à  la  transformation  du  plomb  en  massicot,  et 
le  supérieur  à  la  transformation  du  massicot  en  minium.  La  tem- 
pérature de  ce  dernier  étage  ne  doit  pas  dépasser  les  -f-  300  de- 
grés, et  celle  de  l'étage  à  massicot  ne  doit  pas  être  assez  élevée 
pour  fondre  l'oxyde.  Au  reste  c'est  le  même  foyer  qui  chauffe  les 
deux  étages,  et  cela  explique  pourquoi  le  massicot  est  produit  en 
bas  et  le  minium  en  haut.  Il  faut  remarquer  que  dans  ces  appareils 
le  plomb  s'oxyde  sous  l'influence  d'un  courant  d'air,  et  que  le 
massicot  se  suroxyde  sous  l'influence  de  l'air  confiné.  Les  deux 
étages  ne  se  communiquant  pas,  les  deux  opérations  ne  sont  pas 
solidaires.  Aussi  quelques  fabricants  n'ont-ils  qu'un  four  à  une 
seule  chambre  où  ils  oxydent  d'abord  le  plomb,  ensuite  le 
massicot. 

Chaque  fabricant  de  minium  prépare  le  massicot  lui-même, 
parce  qu'il  tient  surtout  à  ce  qu'il  soit  pur.  Aussi  se  préoccupe-t-il 
de  la  qualité  du  plomb  dont  il  se  sert  :  si  ce  métal  renfermait  un 
peu  de  cuivre,  comme  cela  arrive  souvent,  le  minium  qui  en  pro- 
viendrait, ne  pourrait  pas  servir  à  fabriquer  du  cristal  parfaitement 
incolore.  Le  minium  étant  donc  du  plomb  oxydé  pur,  on  conçoit 
la  préférence  qu'on  lui  donne  sur  la  litharge,  qui  contient  presque 
toujours  un  peu  de  cuivre  '. 

Il  est  rare  que  le  minium  du  commerce  ait  une  composition 
constante.  Cela  peut  tenir  aussi  bien  à  des  défauts  de  fabrication 
qu'à  la  possibilité  que  l'acide  plombique  contracte  plusieurs  de- 
grés de  combinaison  avec  le  protoxyde  de  plomb.  Cependant  le 
minium  préparé  par  voie  humide,  a  toujours  la  composition  sui- 
vante: (PbO)9,PbO». 

1.  On  peut  s'assurer  de  la  pureté  du  plomb  et  du  minium  par  des  essais  qui  ne 
sont  pas  rigoureux  pour  des  chimistes,  mais  qui  sont  très-safflsants  pour  les  in- 
dustriels : 

On  calcine  dans  nn  têt  quelques  grammes  de  plomb ,  et  Ton  lait  digérer  avec  de 
l'ammoniaque  le  produit  de  la  calcination.  Si  l'ammoniaque  bleuit  sensiblement, 
c'est  une  preure  que  le  plomb  est  cuprifère. 

On  chauffa  au  fen  de  moufle  une  trentaine  de  grammes  de  minium  contenu  dans 
nn  creuset  en  terre  :  l'oxyde  se  combine  avec  la  silice  du  creuset,  et  forme  un  silicate 
jaune,  si  le  minium  est  pur;  verdâtre,  si  le  minium  renferme  du  cuirre. 
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M.  Fremy  prépare  du  minium  hydraté,  en  mêlant  deux  disso- 
lutions alcalines,  l'une  de  protoxyde  de  plomb,  l'autre  d'acide 
plombique  :  il  se  forme  un  précipité  jaune  de  plombate  a"  oxyde 
de  plomb  hydraté  :  par  une  légère  calcination,  ce  sel  devient 
d'un  beau  rouge  orangé. 

Plus  le  massicot  est  divisé,  plus  est  beau  le  minium  qui  en  dé- 
rive. Aussi  le  minium  des  Anglais  est  magnifique,  parce  qu'ils  se 
servent,  pour  le  préparer,  de  carbonate  de  plomb  artificiel  (cé- 
rusé) ,  qui  est  toujours  plus  divisé  que  le  massicot. 

Le  minium  est  d'un  rouge  brillant,  légèrement  orangé.  Exposé 
pendant  longtemps  à  la  lumière  directe,  il  noircit  :  chauffé  au 
rouge  cerise,  il  abandonne  de  l'oxygène,  et  passe  à  l'état  de 
protoxyde.  On  le  falsifie  quelquefois  avec  du  colcothar  ou  de  la 
brique  pilée  ;  fraude  facile  à  découvrir,  car  si  l'on  chauffe  au  rouge 
le  minium  pur,  on  obtient  un  résidu  jaune,  tandis  que,  s'il  est  falsi- 
fié, la  coloration  que  lui  donnent  lecolcotharet  la  brique,  persistera. 

Jusqu'à  présent  on  n'a  trouvé  dans  la  nature  qu'un  seul  com- 
posé de  plomb  et  de  soufre  correspondant  au  protoxyde  :  il  est 
connu  sous  le  nom  de  galène,  et  constitue,  comme  vous  le  savez, 
le  minerai  le  plus  répandu  d'où  l'on  tire  le  plomb. 

La  galène  cristallise  en  cubes,  ou  sous  des  formes  dérivant  du 
cube.  Les  cristaux  sont  brillants,  et  d'un  gris  bleuâtre  :  ils  at- 
teignent parfois  de  fortes  dimensions.  La  galène  a  une  densité 
égale  à  7,5  ;  elle  fond  à  la  chaleur  rouge,  et  elle  est  un  peu  vola- 
tile. Sa  formule  est  PbS.  * 

Le  sulfure  de  plomb  s'oxyde,  quand  on  le  chauffe  à  l'air,  et 
suivant  la  manière  dont  est  conduit  le  grillage,  le  résultat  est  plus 
ou  moins  complexe  :  il  peut  se  former  de  l'oxyde  de  plomb,  du 
sulfate  de  cette  base,  et  même  du  plomb  métallique.  Vous  savez 
déjà  de  quelle  réaction  dépend  l'apparition  du  métal.  ;: 

Le  sulfure  de  plomb  n'est  attaqué  ni  par  l'acide  chlorhydrique, 
ni  par  l'acide  sulfurique  étendu  d'eau  ;  mais  ce  dernier  acide  con- 
centré et  bouillant  le  change  en  sulfate  de  plomb,  aux  dépens  de 
son  propre  oxygène  ;  en  effet,  pendant  l'action,  il  y  a  dégage-  ' 

ment  de  gaz  acide  sulfureux.  L'acide  azotique  agit  sur  le  sul- 
fure de  plomb,  selon  son  degré  de  concentration.  S'il  est  faible, 
et  si  l'on  hâte  l'action  par  une  légère  chaleur,  on  a  de  l'azotate 
de  plomb  et  du  soufre  libre  ;  s'il  est  concentré,  on  obtient  les  . 
mêmes  produits  plus  du  sulfate  de  plomb  ;  enfin  on  n'a  que  ce  der- 

1.  Pb  =  1294,5  =s    96,67 

S    =    200,0  =    13,33 

1494,5  =  100,00 


* 


^ 
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nier  sel,  si  l'acide  azotique  est  à  son  maximum  de  concentration. 

Presque  toutes  les  galènes  sont  argentifères.  On  a  observé  que 
très-souvent  les  plus  riches  sont  les  galènes  à  petites  faces.  Aussi 
sont-elles  exploitées  pour  plomb  et  argent. 

Les  potiers  appliquent  la  galène  suspendue  dans  un  peu  d'eau, 
à  la  surface  de  certaines  poteries,  pour  les  vernir  à  la  faveur  de  la 
cuisson.  Le  feu  transforme  la  galène  en  oxyde  ;  celui-ci  se  com- 
bine avec  la  silice  de  l'argile  dont  la  poterie  est  formée,  et  pro- 
duit une  espèce  de  verre.  Mais  ce  vernis  est  trop  tendre,  se  laisse 
couper  au  couteau,  et  attaquer  par  les  acides;  de  sorte  que  les 
poteries  émaillées  par  ce  procédé,  n'offrent  aucune  garantie  pour 
la  salubrité. 

On  peut  préparer  artificiellement  le  sulfure  de  plomb ,  en  fon- 
dant ce  métal  en  grenaille  avec  du  soufre  :  ce  produit,  fondu  une 
seconde  fois  avec  une  nouvelle  quantité  de  soufre,  donne  une 
matte  à  texture  cristalline,  dans  laquelle  on- peut  constater  le  cli- 
vage cubique. 

On  obtient  aussi  directement  un  sous-sulfure  de  plomb  (Pb1  S)  * 
correspondant  au  sous-oxyde  :  c'est  la  matte  plombeuse ,  qui  se 
forme  pendant  le  traitement  métallurgique  de  la  galène,  et  que 
Ton  prépare,  en  fondant  un  équivalent  de  sulfure  de  plomb  et  un 
équivalent  de  plomb  métallique. 

Il  existe  peu  de  sels  aussi  faciles  à  reconnaître  que  les  sels  à 
base  d'oxyde  de  plomb  :  lorsqu'ils  sont  insolubles,  il  suffit  d'un 
essai  au  chalumeau.  À  cet  effet,  on  mêle  une  petite  quantité  de 
sel  avec  du  carbonate  de  soude ,  et  on  introduit  le  mélange  dans 
une  cavité  pratiquée  dans  un  charbon.  En  dirigeant  le  dard  en- 
flammé du  chalumeau ,  et  notamment  la  partie  réductive  *,  sur  le 
mélange,  celui-ci  fond,  bouillonne,  et  bientôt  on  voit  des  globules 
métalliques  nager  dans  la  masse  fluide.  Il  est  facile  d'isoler  ces 
globules  par  lévigation. 

Les  sels  plombiques  solubles  ont  une  saveur  sucrée ,  qui  plus 
tard  devient  styptique  et  métallique.  Si  Ton  verse  sur  leurs  disso- 
lutions un  peu  d'acide  sulfurique ,  il  se  forme  immédiatement  un 
dépôt  blanc  de  sulfate  de  plomb ,  que  l'acide  nitrique  ne  dissout 
pas.  Il  est  vrai  que  cette  réaction  est  commune  aux  sels  de  barite; 

1.  2Pb  =  2589  =    02,83 

S    =    200  ss      7,t7 

2789  =  100,00 

2.  L'extrémité  antérieure  du  dard  est  la  partie  oxydant* ,  le  cône  obscur  est  la 
partie  réductive.  Pour  se  rendre  compte  de  ces  différences ,  il  faut  se  souvenir  de 
ce  qui  a  été  dit  sur  la  constitution  de  la  flamme ,  dans  la  leçon  sur  l'air  atmo- 
sphérique, page  102. 
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mais  si  Ton  fait  un  essai  avec  l'hydrogène  sulfuré,  on  a  un  préci- 
pité noir  de  sulfure  de  plomb  :  dans  un  sel  de  barite,  le  même 
réactif  ne  donne  lieu  à  aucun  changement  apparent.  Ainsi ,  l'hy- 
drogène sulfuré,  ou  les  sulfures  solubles,  l'acide  sulfurique,  ou  les 
sulfates  solubles,  sont  les  réactifs  par  excellence  pour  reconnaître 
les  sels  à  base  de  plomb. 

Je  ne  vous  dirai  que  quelques  mots  sur  le  chlorure  de  plomb, 
parce  que,  étant  combiné  avec  l'oxyde  du  même  métal,  il  consti- 
tue des  oxychlorures  très-employés  en  peinture. 

Le  moyen  le  plus  expéditif  pour  préparer  le  chlorure  de  plomb, 
consiste  à  chauffer  de  la  litharge  avec  de  l'acide  chlorhydrique. 
On  obtient  ainsi  une  poudre  blanche ,  qui ,  dissoute  dans  l'eau 
bouillante,  se  sépare  par  le  refroidissement,  sous  forme  de  cris- 
taux aciculaires  de  plusieurs  millimètres  de  longueur. 

La  composition  du  chlorure  de  plomb  est  analogue  à  celle  de  la 
litharge  et  de  la  galène.  Sa  formule  est  donc  Pb  Cl.  * 

Le  chlorure  de  plomb  fond  avant  la  chaleur  rouge  :  à  une  tem- 
pérature plus  élevée,  il  répand  des  fumées  abondantes;  en  se 
refroidissant,  il  se  prend  en  une  masse  translucide  qui  se  laisse 
couper  au  couteau,  et  que  les  anciens  chimistes  appelaient  plom b 
corné.  Il  est  très-peu  soluble  dans  l'eau  froide,  et  insoluble  dans 
l'alcool.  Il  a  une  grande  tendance  à  se  combiner  avec  l'oxyde  de 
plomb  pour  former  des  oxychlorures.  Ces  composés  ont  une 
belle  couleur  jaune,  et  servent  aux  peintres  sous  le  nom  de  jaune 
minéral,  jaune  de  Paris,  jaune  de  Péroné,  jaune  de  Turner, 
jaune  de  Cassel.  Leurs  nuances  varient  suivant  leur  composition. 
Ainsi  le  jaune  de  Cassel  est  formé  d'un  équivalent  de  chlorure 
de  plomb,  et  de  7  équivalents  d'oxyde  de  plomb.  On  le  prépare 
en  fondant  un  mélange  de  40  parties  rie  minium  et  \  partie  de  sel 
ammoniac.  Le  jaune  de  Turner  renferme  beaucoup  moins  d'oxyde 
de  plomb,  et  on  le  prépare  en  faisant  une  pâte  avec  7  parties  de 
litharge ,  \  partie  de  sel  marin  ,  et  une  certaine  quantité  d'eau  ; 
après  plusieurs  jours ,  on  lave  cette  pâte  à  grande  eau ,  on  des- 
sèche le  résidu,  et  on  le  fond. 

On  trouve  des  oxychlorures  de  plomb  dans  la  nature.  Comme 
ils  ne  sont  l'objet  d'aucune  application,  ils  n'ont  pour  nous  aucun 
intérêt. 

Ne  voulant  nous  occuper  ici  que  des  sels  de  plomb  les  plus 
utiles,  nous  n'aurons  à  examiner  que  le  sulfate,  l'azotate,  le  car- 

1.  Pb  =  1294,5  =3    74,49 

Cl   =    443,2  =    25,51 

1737,7  =  100,00 
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bonate  et  les  chromâtes  :  nous  réservons,  pour  un  moment  plus 
opportun,  les  sels  dont  l'acide  est  de  nature  organique. 

Dans  les  ateliers  de  teinture ,  on  fait  de  grandes  quantités  de 
svljale  de  plomb.  Les  teinturiers  se  servent  d'acétate  d'alumine 
comme  mordant  ;  or ,  pour  préparer  ce  produit,  ils  décomposent 
l'alun  par  de  l'acétate  de  plomb  :  tout  l'acide  sulfurique  de  l'alun 
passe  à  l'état  de  sulfate  de  plomb,  et  se  dépose  sous  forme  d'une 
poudre  très-lourde  et  très-divisée. 

Ce  sel  est  anhydre  :  sa  formule  est  PbO,SO*.  '  Il  est  insoluble 
dans  l'eau,  et  sensiblement  soiuble  dans  les  liqueurs  acides. 
L'acide  azotique  et  l'acide  sulfurique  le  dissolvent  dans  une  pro- 
portion notable.  Les  sels  ammoniacaux  semblent  aussi  le  dissou- 
dre ;  mais,  en  réalité,  ils  le  décomposent  en  échangeant  avec  lui 
leurs  principes. 

On  profite  de  cette  propriété ,  dans  les  analyses ,  pour  séparer 
le  sulfate  de  plomb.  En  effet,  si  dans  une  dissolution  d'acétate  et 
de  sulfate  d'ammoniaque ,  on  fait  bouillir  une  matière  minérale 
renfermant  du  sulfate  de  plomb,  on  trouvera  que  la  liqueur  filtrée 
laisse  déposer  ce  sel  à  mesure  qu'elle  se  refroidit. 

Le  sulfate  de  plomb  résiste  à  une  température  élevée,  propriété 
qu'il  ne  partage  pas  avec  les  autres  sulfates  des  métaux  apparte- 
nant aux  4  dernières  sections.  Il  est  réduit  par  le  fer  et  par  le 
zinc  ;  il  est  également  réduit  par  le  charbon,  comme  tous  les  sul- 
fates ;  mais  les  produits  varient  selon  les  proportions  et  la  manière 
d'après  laquelle  on  chauffe.  Ainsi,  avec  un  excès  de  charbon,  on  a 
du  sulfure  de  plomb  si  l'on  chauffe  brusquement  ;  du  sous-sulfure 
si  Ton  chauffe  peu  à  peu  ;  on  obtient  du  plomb  ou  de  l'oxyde,  sui- 
vant que  la  quantité  de  charbon  introduite  suffit  à  enlever  la 
moitié  ou  le  quart  de  l'oxygène  :  dans  tous  les  cas,  il  se  dégage 
de  l'acide  sulfureux. 

Le  sulfate  de  plomb  est  un  sel  qui,  bien  qu'insoluble,  réagit  et 
se  transforme  très-facilement.  D  est  bon  de  connaître  les  transfor- 
mations qu'il  peut  éprouver ,  parce  qu'il  sera  aisé  d'utiliser  un 
produit  qui  encombre  les  ateliers  de  teinture ,  et  reste  presque 
toujours  sans  emploi. 

Si  l'on  calcine  le  sulfate  de  plomb  avec  de  l'acide  silicique,  on 
obtient  du  silicate  de  plomb.  Le  sulfate  de  plomb  peut  donc  rem- 
placer le  minium  dans  la  fabrication  du  cristal. 


i. 


1894,3  =  100,00  100,00 
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Un  mélange  humide,  formé  d'un  équivalent  de  sulfate  de  plomb 
et  d'un  demi-équivalent  de  chaux,  contient,  après  quelque  temps, 
de  l'oxyde  de  plomb  :  ce  mélange,  traité  par  l'acide  acétique  brut, 
(acide  pyroligneux)  fournirait  de  l'acétate  de  plomb.  Avec  un  équi- 
valent de  chaux,  on  a  un  sulfate  basique  de  plomb  :  ce  sel,  traité 
par  une  dissolution  de  chromate  de  potasse,  donne  un  chromate 
de  plomb  (jaune  de  chrome),  qui,  tout  en  étant  mêlé  avec  du  sul- 
fate de  chaux,  peut  servir  dans  la  peinture  ordinaire. 

Si  Ton  fait  bouillir  dans  l'eau,  pendant  quelque  temps,  un  mé- 
lange d'équivalents  égaux  de  carbonate  de  soude  et  de  sulfate  de 
plomb,  ces  deux  sels  échangent  leurs  éléments ,  et  il  se  forme  un 
équivalent  de  carbonate  de  plomb  (céruse). 

Vous  voyez  de  combien  de  manières  on  peut  utiliser  une  sub- 
stance que  l'on  est  habitué  à  regarder  comme  un  produit  perdu. 
Ajoutez  que  le  sulfate  de  plomb  sert  pour  la  préparation  des  pa- 
piers peints,  du  papier  velin  ',  du  vernis  des  cartes  de  visites  dites 
porcelaine,  et  pour  l'épuration  du  gaz  à  éclairage  s. 

Disons  un  mot  de  Y  azotate  de  plomb,  parce  qu'il  sert  à  la  pré- 
paration de  l'hyponitride.  On  obtient  l'azotate  de  plomb,  en  fai- 
sant agir  un  excès  d'acide  azotique  sur  de  la  litharge,  ou  sur  du 
carbonate  de  plomb  (céruse). 

Ce  sel  cristallise  en  octaèdres  réguliers  ;  il  est  toujours  anhydrç. 
Il  a  pour  formule  PbO,  AzO*.  *  Il  est  peu  soluble  dans  l'eau  froide, 
beaucoup  plus  dans  l'eau  bouillante,  et  tout  à  fait  insoluble  dans 
l'alcool.  Bouilli  avec  de  l'oxyde  de  plomb ,  il  forme  un  sel  biba- 
sique  qui  renferme  une  molécule  d'eau.  Il  est  décomposable  par 
la  chaleur  comme  tous  les  azotates  :  les  produits  de  sa  décompo- 
sition sont  l'oxygène  et  l'hyponitride;  le  résidu  est  de  l'oxyde  de 
plomb. 

Le  carbonate  de  plomb,  connu  sous  le  nom  de  céruse,  ou  de 
blanc  de  plomb ,  ou  de  blanc  d'argent ,  est  une  des  combinai- 
sons plombifères  les  plus  importantes,  à  cause  de  sa  grande  con- 
sommation dans  l'art  de  la  peinture. 

1.  On  a  fait  du  papier  velin  où  il  y  avait  du  sulfate  de  plomb;  ce  papier  était 
fort  mince,  transparent  et  très-lourd,  ce  que  voulait  le  fabricant,  le  papier  se  taxant 
suivant  son  poids. 

2.  Le  gaz  à  éclairage  qui  traverse  de  l'eau ,  tenant  en  suspension  du  sulfate  de 
plomb ,  perd  tout  l'hydrogène  sulfuré  et  tout  l'bydrosulfate  d'ammoniaque  qui 
l'accompagnent.  H  se  forme  du  sulfure  de  plomb  et  du  sulfate  d'ammoniaque. 

3.  Pb  =  1294,3  =    62,57  ï  rt     .     ,      .     ,  _„  Mtk 
0    =    1000=      483J0xyJe  de  PlomD»»««»  =    67»4<> 

50    =    500 ,0  =    24,'l5)  A  ..         ,.  oa  ftA 

Az  =    175,0=     8;45J  ^ide  azotique.......  =    32,60 

2069,3  =  100,00  -      100,00 

i.  37. 
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On  trouve  du  carbonate  de  plomb  naturel  en  beaux  cristaux 
transparents ,  dont  la  forme  appartient  au  4*  système.  Le  carbo- 
nate de  plomb  des  laboratoires  est  pulvérulent  :  préparé  par  dou- 
ble décomposition,  il  est  composé  d'un  équivalent  d'acide  carbo- 
nique, et  d'un  équivalent  d'oxyde  de  plomb  PbO  CO*.  *  Préparé 
par  des  procédés  industriels,  sa  composition  n'est  pas  constante, 
et  il  renferme  toujours  de  l'oxyde  de  plomb  hydraté,  ou  pour 
mieux  dire,  du  carbonate  basique  de  plomb  ;  il  porte  alors  le  nom 
de  céruse. 

Quel  que  soit  le  procédé  de  sa  préparation,  le  carbonate  de 
plomb  est  décomposé  par  la  chaleur  en  acide  carbonique  et  en 
litharge.  Ainsi  que  tous  les  autres  sels  de  plomb,  il  est  noirci  par 
l'hydrogène  sulfuré ,  et  transformé  en  sulfure  de  plomb.  Cette 
réaction  est  sans  doute  la  cause  qui  fait  noircir  les  tableaux  à 
l'huile  ;  ceux  qui  sont  conservés  dans  les  lieux  habités  sont  par 
cela  même  exposés  à  des  exhalaisons  contenant  de  l'hydrogène 
sulfuré,  et,  comme  dans  les  couleurs  qui  recouvrent  leur  surface, 
il  y  a  une  grande  quantité  de  céruse,  on  conçoit  leur  altération. 

En  général,  le  carbonate  de  plomb  du  commerce  (céruse)  con- 
tient du  sulfate  de  barite  :  ce  n'est  point  une  fraude,  car  on  in- 
troduit cette  substance  dans  le  carbonate  de  plomb  pour  lui  don- 
ner de  l'opacité.  11  n'en  est  plus  de  même  lorsqu'on  mêle  la  céruse 
avec  de  la  craie,  du  plâtre  ou  du  sulfate  de  plomb  :  dans  ce  cas, 
il  y  a  fraude  manifeste,  fraude  qui  est  facile  à  découvrir.  La 
céruse  doit  se  dissoudre  entièrement  dans  l'acide  acétique  :  par 
ce  moyen ,  on  reconnaîtra  donc  si  elle  renferme  des  sulfates  de 
barite,  de  plomb  et  de  chaux,  substances  insolubles  dans  ce 
même  acide.  Pour  découvrir  la  craie,  on  précipite  le  plomb  de  la 
dissolution  acétique  au  moyen  de  l'hydrogène  sulfuré,  on  filtre,  et 
l'on  essaie,  par  l'oxalate  d'ammoniaque,  si  la  liqueur  filtrée  ne 
donne  pas  un  précipité  blanc.  Dans  ce  cas,  la  fraude  par  la  craie 
est  démontrée,  puisque  ce  précipité  est  de  l'oxalate  de  chaux. 

Les  peintres  font  une  grande  consommation  de  céruse ,  car  ils 
n'appliquent  pas  de  couleur  qui  n'en  contienne.  Un  des  motifs  de 
son  emploi,  c'est  qu'elle  détermine  la  dessiccation  de  l'huile  qui 
sert  de  véhicule  à  la  couleur,  et  détruit  la  teinte  propre  à  l'huile 
elle-même. 

On  connaît  deux  procédés  pour  la  préparation  de  la  céruse  : 


i. 


Pb  =  1294,3  s=    77,54  )  -     .    .      .     . 

0    =     100,0  =      5,99  i  0xyde  de  Pl0mb Œ    83»53 

20=    200,0=    11,98)...         .     . 
C   =     75  0=      ,«8  J  Acide  carbonique  ...  =    16,47 

1669,3  =  100,00  100,00 
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l'un ,  très-ancien ,  et  connu  sous  le  nom  de  procédé  hollandais  ; 
l'autre,  moderne,  et  inventé  par  M.  Thénard.  Tous  les  deux  sont 
fondés  sur  Faction  que  l'acide  carbonique  exerce  sur  l'acétate 
basique  de  plomb. 

Le  procédé  hollandais  consiste  à  exposer  des  lames  de  plomb, 
sous  l'influence  d'une  température  de  +  35°  à  +  40°,  à  l'action 
simultanée  de  l'air,  de  l'acide  carbonique  et  des  vapeurs  de  vinai- 
gre. L'air  oxyde  le  plomb,  la  vapeur  de  vinaigre  se  combine  avec 
cet  oxyde  et  forme  de  l'acétate  basique ,  l'excès  de  base  de  ce 
sous-sel  se  combine  avec  l'acide  carbonique  et  produit  du  car- 
bonate de  plomb  maintenu  ou  ramené  à  l'état  de  sel  basique,  par 
la  présence  de  l'acétate  basique  en  excès. 

Dans  ce  procédé,  l'acide  carbonique  et  la  chaleur  sont  fournis 
par  la  fermentation  du  fumier.  En  effet,  on  introduit  des  lames  de 
plomb  tournées  en  spirale  dans  des  pots  faits  de  telle  sorte  que 
les  lames  restent  suspendues  sur  le  vinaigre  qui  se  trouve  dans  le 
fond.  Les  pots,  fermés  grossièrement  par  une  plaque  de  plomb, 
sont  disposés  dans  une  couche  de  fumier  de  cheval,  et  recouverts 
par  de  la  paille  ;  on  peut  former  une  série  d'étages  superposés  et 
arranger  ainsi  un  grand  nombre  de  vases  sur  un  petit  espace. 

Le  procédé  de  M.  Thénard,  ou  procédé  de  Clichy  (parce  qu'on 
le  pratiqua  d'abord  dans  cette  localité),  consiste  à  dissoudre  la 
litharge  dans  de  l'acide  acétique,  de  manière  à  obtenir  un  acétate 
tribasique  ;  on  fait  arriver  un  courant  d'acide  carbonique  dans 
cette  dissolution  ;  l'excès  d'oxyde  de  plomb  du  sous-acétate  passe 
à  l'état  de  carbonate  neutre  ;  ce  sel  réagit  sur  la  portion  de  l'acé- 
tate basique  non  encore  décomposé,  et  passe  à  son  tour  à  l'état  de 
carbonate  basique  ;  de  sorte  que  le  sous-acétate  primitif  est  atta- 
qué tout  à  la  fois  et  par  l'acide  carbonique  et  par  le  carbonate 
neutre  de  plomb.  L'acétate  privé  de  son  excès  de  base  est  ramené 
à  l'état  de  sous-sel  ',  et  soumis  de  nouveau  à  l'action  du  gaz  acide 
carbonique. 

La  téorie  complète  de  là  formation  de  la  céruse  est  due  à  M.  Bar- 
reswil  (Journal  de  pharmacie  et  de  chimie,  3e  série,  tome  xxn, 
page  294). 

On  a  reproché  pendant  longtemps  à  la  céruse'  de  Clichy  de 
ne  pas  bien  couvrir  *.  Ce  défaut  tient  à  ce  que  chaque  parcelle 
est  transparente  et  cristalline ,  tandis  que  la  céruse  hollandaise 
est  opaque  et  amorphe.  Pour  donner  ces  qualités  à  la  céruse  de 

1.  Quand  on  fait  bouillir  de  l'acétate  neutre  de  plomb  avec  de  la  litharge ,  on 
obtient  le  même  sel  basique  qu'on  obtiendrait  en  faisant  bouillir  un  excès  de  litharge 
avec  de  l'acide  acétique. 

2.  Terme  de  peinture. 
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Clichy,  on  la  fait  bouillir  avec  un  peu  de  carbonate  de  potasse. 

La  fabrication  et  le  maniement  de  la  céruse  occasionnent  la  ma- 
ladie connue  sous  le  nom  de  colique  des  peintres.  Lorsqu'on  reste 
habituellement  dans  un  atelier  où  l'on  fait  des  préparations  de 
plomb,  il  est  presque  impossible  de  se  préserver  des  fatales  attein- 
tes de  ce  métal. 

Malgré  les  précautions  que  l'on  a  préconisées  (entre  autres 
celle  des  lavages  fréquents  à  l'eau  acidulée  par  de  l'acide  sulfuri- 
que),  les  ouvriers  sont  exposés  à  payer  un  dangereux  tribut  à  cette 
fabrication.  Gela  se  conçoit,  car  l'absorption  des  matières  plombi- 
fères  s'exerce  autant  par  la  peau  que  par  les  poumons.  Un  bon 
aérage,  une  longue  interruption  du  travail  à  courtes  périodes,  et 
un  régime  approprié  aux  circonstances,  produiraient  de  meilleurs 
effets  que  tout  ce  que  l'on  a  proposé. 

On  trouve  dans  la  nature  une  substance  rouge  cristallisée  en 
prismes  rhomboïdaux  obliques  et  qui  porte  le  nom  de  plomb 
rouge;  elle  est  formée  d'un  équivalent  d'acide  chromique  et  d'un 
équivalent  d'oxyde  de  plomb  Pb  0,  Cr  0* .'  On  peut  préparer  un 
chromate  de  même  composition,  en  versant  une  dissolution  d'acé- 
tate neutre  de  plomb  dans  une  dissolution  de  chromate  neutre  de 
potasse.  Le  chromate  de  plomb  ainsi  préparé  est  pulvérulent , 
d'un  très-beau  jaune  jonquille  ;  sa  nuance  serait  différente,  s'il 
n'était  pas  neutre  ;  ce  qui  aurait  eu  lieu,  si  les  liqueurs  où  il  prend 
naissance,  n'avaient  pas  été  neutres  elles-mêmes. 

Ainsi,  suivant  l'état  de  neutralité  des  liqueurs,  on  peut  obtenir 
des  chromâtes  de  plomb,  de  composition  et  de  couleur  différentes. 
Si  l'on  ajoute,  que  la  température  et  la  concentration  exercent  à 
leur  tour  une  influence  sur  le  développement  de  la  nuance,  on 
s'expliquera  comment  on  trouve  dans  le  commerce  une  série  de 
chromâtes  de  plomb,  dont  les  teintes  variées  sont  comprises  entre 
le  rouge-orange  foncé  et  le  jaune  tendre  citron.  Plus  ils  sont  rou- 
ges, plus  ils  sont  basiques. 

Les  chromâtes  de  plomb  du  commerce  sont  mêlés  avec  une  cer- 
taine quantité  de  sulfate  de  chaux,  quelquefois  même  avec  du  sul- 
fate de  plomb.  Lorsqu'ils  renferment  ces  deux  produits  à  la  fois, 
ils  portent  le  nom  de  jaune  de  Cologne.  La  couleur  des  chromâ- 
tes est  si  intense  que  l'addition  de  ces  matières  blanches  ne  fait 
qu'en  rehausser  l'éclat. 

1.  Pb  =  1294,3=    63,99  )A     .     .      .     . 

0    =    100,0  =s      4,94  j  0xyde  de  Plomb 68»93 

30    =    300,'o  =     14,*83)  A  ..      u 
Cr  =    328,5=    46>24J  Acide  chromique 31,07 

2022,8  =  100,00  100,00 
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Les  chromâtes  de  plomb  sont  employés,  sous  le  nom  de  jaune 
de  chrome,  dans  la  peinture  à  l'huile  ;  malheureusement  la  lumière 
les  altère  ;  circonstance  qui  en  limite  l'emploi  dans  la  peinture  la 
plus  ordinaire.  La  belle  couleur  jaune  des  voitures  n'est  que  du 
chromate  de  plomb.  Les  fabricants  de  papier  peint  emploient  aussi 
cette  substance  avec  profusion.  Les  indienneurs  et  les  teinturiers 
en  font  également  une  grande  consommation.  En  général,  ils  ne 
l'appliquent  pas  directement,  mais  bien  par  double  décomposition  '. 
Les  chimistes  emploient  le  chromate  de  plomb  pour  analyser  cer- 
taines matières  organiques  sulfurées,  parce  qu'il  en  retient  le  sou- 
fre à  l'état  de  sulfate  de  plomb. 

Parmi  les  nombreux  alliages  dont  le  plomb  fait  partie,  les  plus 
importants  sont  ceux  dans  lesquels  entrent  de  l'étain  ou  de  l'anti- 
moine. Vous  pouvez  en  juger  par  ce  tableau  : 

PRINCIPAUX  ALLIAGES  DU  PLOMB. 

Plomb. 

Caractères  d'imprimerie 80 

Soudure  des  plombiers 66 

id.     des  ferblantiers 50 

Vaisselle  et  robinets 92 

Flambeau  et  cuillères 20 

Planches  stéréotypées 86 

id.      à  graver  la  musique. . .  70  à  75 

En  général,  les  alliages  de  plomb  et  d'étain  sont  moins  brillants 
et  plus  durs  que  l'étain.  Suivant  Kupfer,  presque  tous  se  dilatent 
au  moment  de  leur  formation ,  et  presque  tous  sont  plus  fusibles 
que  leurs  métaux  constituants;  leur  fusibilité  varie  selon  les  pro- 
portions des  deux  métaux.  Vous  voyez  ici  quelques  exemples  : 


PROPORTIONS  PONDERALES.  EQUIVALENTS.     .    POINT  DE  FUSION. 

Plomb.     Étain. 

26,        74,     =  Sn*-fPb +  194» 

30,50    69,50 =  Sn<  +  Pb +  189» 

37,        63,    =Sn3  +  Pb +186» 

47,       53,     =Sn*  +  Pb +  196» 

64,        36,     =Sn+Pb +  244» 

Point  de  fusion  de  l'étain  =  +  225° 
id.         du  plomb  =  +  335» 

Les  alliages  de  plomb  et  d'étain  sont  remarquables  par  leur 
grande  combustibilité.  V alliage  des  ferblantiers  s'enflamme  à  là 

i.  Ds  imprègnent  (mordancent)  les  tissus  avec  nn  sel  solnble  de  plomb,  pnisils 
les  plongent  dans  nne  dissolution  de  chromate  de  potasse.  Les  tissas  se  trouvent 
alors  pénétrés  de  chromate  de  plomb. 


Antimoine. 

Etain. 
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chaleur  rouge  et  continue  à  brûler  tout  seul.  Le  produit  de  cette 
combustion  est  ce  que  Ton  appelle  la  potée  cTétain. 

Je  terminerai  en  vous  disant  quelques  mots  sur  deux  applica- 
tions du  plomb,  dont  une  très-ancienne,  le  plomb  de  chasse;  l'au- 
tre, toute  moderne  et  moins  importante,  le  plombage  du  fer. 

Lorsque  une  petite  quantité  de  plomb  liquide  tombe  d'une  hau- 
teur assez  élevée  pour  se  figer  avant  de  toucher  terre,  on  remarque 
qu'il  prend. la  figure  d'une  larme  ;  mais  s'il  contient  une  proportion 
convenable  d'arsenic,  il  prend  une  forme  parfaitement  sphérique. 

Voilà,  Mesieurs,  sur  quoi  est  fondée  la  fabrication  du  plomb  de 
chasse.  Une  des  conditions  indispensables  de  la  réussite,  c'est  d'in- 
troduire dans  le  plomb  une  quantité  convenable  d'arsenic.  Pour 
le  plomb  doux,  très-malléable,  3  millièmes  d'arsenic  sont  suffi- 
sants ;  pour  les  plombs  aigres  (  antimonifères),  on  peut  en  mettre 
8  millièmes.  Lorsque  la  proportion  d'arsenic  est  trop  forte ,  les 
grains  sont  lenticulaires;  lorsqu'elle  est  un  peu  faible,  les  grains 
prennent  une  forme  piano-concave.  La  fabrication  du  plomb  de 
chasse  est  très-simple  :  on  fond  dans  une  chaudière  en  fonte  2,000 
à  2,500  kilogrammes  de  plomb,  sous  une  couche  de  cendre  ou  de 
poussière  de  charbon  ;  la  fusion  accomplie,  on  nettoie  la  surface  du 
bain  et  l'on  y  introduit,  par  petites  portions,  l'arsenic  préalable- 
ment allié  avec  du  plomb,  ou  bien  encore  sous  forme  d'orpiment 
(sulfure).  On  brasse  et  on  enlève  les  crasses  à  mesure  qu'elles 
se  forment.  Lorsque  l'ouvrier  juge  le  bain  prêt,  il  verse  le  métal 
liquide  dans  les  passoires  chaudes  (demi-sphères  en  tôle  percées 
de  trous  parfaitement  ronds),  dont  les  parois  intérieures  sont  en- 
duites des  dernières  crasses  blanches  et  poreuses  qu'il  a  retirées 
du  bain.  Le  métal,  traversant  la  couche  poreuse,  se  divise  et  fran- 
chit les  trous  sous  forme  de  pluie.  L'appareil  doit  se  trouver  au- 
dessus  d'un  bassin  d'eau,  à  une  hauteur  qui  sera  d'autant  plus 
élevée  que  le  diamètre  du  plomb  de  chasse  sera  plus  grand.  Les 
grains  les  plus  forts  doivent  tomber  d'une  hauteur  d'environ  50 
mètres.  On  utilise  pour  cela  les  vieilles  tours  ou  les  puits  des 
mines.  On  crible  ensuite  les  grains  pour  assortir  leurs  diamètres, 
et  on  les  lisse  en  les  faisant  tourner,  avec  un  peu  de  plombagine, 
dans  des  tonneaux  traversés  par  un  axe  horizontal  en  fer. 

L'expérience  ayant  fait  connaître  les  inconvénients  des  couver- 
tures en  zinc  et  en  plomb,  on  a  eu  l'idée  de  les  remplacer  par  des 
couvertures  en  tôle  plombée. 

Le  procédé  pour  plomberie  fer  est  à  peu  près  le  même  que  celui 
qui  sert  pour  rétamer  ;  cependant,  au  lieu  de  préserver  de  l'oxy- 
dation la  surface  du  bain  métallique,  à  l'aide  d'une  matière  grasse, 
on  la  préserve  avec  du  chlorure  de  zinc  ou  avec  du  sel  ammoniac, 
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ou  bien  encore  avec  les  deux  sels  à  la  fois.  Cette  différence  tient  à 
ce  que  les  matières  grasses  se  décomposent  à  la  température 
nécessaire  pour  fondre  le  plomb.  En  général,  le  plomb  qui  sert  à 
plomber  le  fer  est  allié  à  40  ou  15  °/0d'étain,  parce  que  d'ordinaire 
le  fer  que  Ton  soumet  à  cette  opération  a  déjà  été  recouvert  par 
d'autres  métaux.  Pour  le  fer  zingué,  par  exemple,  et  même  pour 
le  fer-blanc,  on  se  sert  de  plomb  pur. 
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Amidure  de  mercure.  —  Signification  du  mot  atnidure.  —  Précipité  blanc.  —  Cas 
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le  sulfure  d'argent.  —  Chlorure  d'argent.  —  Altération  qu'il  éprouve  par  l'action 
de  la  lumière.  —  Sa  réduction  par  le  mercure.  —  Sa  décomposition  par  les  sul- 
fures. —  Son  emploi  pour  préparer  de  l'argent  chimiquement  pur.  —  Bromure  et 
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gent par  l'ean  saturée  de  sel  marin. 

Messieurs, 

Ce  n'est  que  depuis  Stahl  et  Dufay  que  Ton  sait  que  le  bismuth 
est  un  métal  particulier.  Il  paraît  que  les  anciens  le  confondaient 
avec  l'étain  et  le  plomb. 
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Le  bismuth  est  un  métal  bien  moins  important  que  la  plupart 
des  métaux  qui  nous  ont  occupés  jusqu'à  présent  :  néanmoins,  il 
fait  partie  de  certains  alliages  très-utiles,  et  il  est  la  base  de  quel- 
ques médicaments  assez  employés.  A  ce  double  titre,  il  mérite 
notre  attention. 

Comme  les  espèces  minérales  du  bismuth  sont  rares,  et  qu'au 
contraire  le  bismuth  se  présente  fréquemment  à  l'état  natif,  on 
conçoit  que  son  traitement  métallurgique  doit  être  très-simple.  U 
ne  s'agit,  en  effet,  que  de  séparer  le  métal  de  sa  gangue.  On  y  par- 
vient en  le  chauffant  dans  des  tuyaux  eu  tôle  ou  en  fonte,  dispo- 
sés dans  un  four,  suivant  une  direction  inclinée.  Les  deux  extré- 
mités de  ces  tuyaux  sont  fermées;  la  fermeture  supérieure  est 
mobile  et  permet  l'introduction  du  minerai  ;  l'inférieure  est  percée 
d'un  trou  par  où  doit  s'écouler  le  métal,  à  mesure  qu'il  fond.  Le 
métal  fondu  est  recueilli  dans  des  capsules  chauffées,  d'où  il  est 
versé  dans  des  moules. 

Le  bismuth  ainsi  préparé  contient  du  soufre,  de  l'arsenic  et  quel- 
ques métaux  étrangers.  On  le  purifie  en  le  fondant  avec  7V  de  son 
poids  d'azotate  de  potasse  (nitre).  Cependant,  il  n'est  chimique- 
ment pur  que  lorsqu'il  a  été  préparé,  en  fondant  dans  un  creuset 
en  terre  un  mélange  de  sous-azotate  de  bismuth  et  de  flux  noir. 

Le  bismuth  est  d'un  blanc-gris  un  peu  rougeàtre  ;  sa  structure 
est  lamelleuse;  il  cristallise  en  trémies  pyramidales  qui  dérivent 
du  cube;  les  cristaux  sont  très-grands  et  magnifiquement  irisés; 
phénomène  occasionné  par  une  très-légère  oxydation  de  la  sur- 
face. On  obtient  de  belles  cristallisations  en  géodes  d'un  effet  ad- 
mirable, en  laissant  refroidir  très-lentement  plusieurs  kilogram- 
mes de  métal  fondu  ;  dès  qu'il  s'est  formé  une  légère  croûte  solide 
à  la  surface  du  bain,  on  la  perce  à  l'aide  d'un  charbon  rouge,  on 
fait  écouler  la  portion  encore  liquide  du  métal,  et  enfin  on  enlève 
la  croûte  avec  précaution.  La  pureté  est  une  condition  de  réussite; 
la  présence  d'un  peu  d'arsenic  fait  échouer  l'opération. 

Le  bismuth  a  une  densité  égale  à  9,8  ;  il  est  très-friable,  et  l'on 
peut  le  pulvériser  ;  il  fond  à  +  264°  ;  il  se  ternit  à  l'air,  s'oxyde 
par  le  grillage,  et  si  la  chaleur  est  suffisamment  élevée,  il  brûle 
avec  une  flamme  bleuâtre  accompagnée  de  fumées  jaunes. 

Fondu,  il  est  plus  dense  qu'à  l'état  solide;  aussi  un  morceau  de 
bismuth  surnage- 1- il  lorsqu'on  le  jette  dans  un  bain  du  même  mé- 
tal. Nous  verrons  plus  tard  que  d'autres  métaux  ont  la  même  pro- 
priété. 

L'acide  azotique  attaque  le  bismuth  avec  une  grande  facilité  ; 
les  autres  acides  ne  l'attaquent  qu'avec  peine. 

En  se  combinant  avec  l'oxygène,  il  donne  naissance  à  deux  oxy- 
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des  distincts  :  le  protoxyde  de  bismuth  et  Y  acide  bismuthique. 

On  prépare  le  protoxyde  en  calcinant  le  métal  ou  son  azotate, 
ou  bien  encore  en  faisant  bouillir  dans  une  dissolution  de  potasse 
l'oxyde  hydraté  qui  se  forme,  lorsqu'on  décompose  un  sel  soluble 
de  bismuth,  par  un  excès  d'ammoniaque. 

Le  protoxyde  de  bismuth  anhydre  est  jaune,  pulvérulent ,  et 
fusible  à  la  chaleur  rouge.  Lorsqu'il  est  fondu ,  il  attaque  les 
creusets  encore  plus  facilement  que  ne  le  fait  la  litharge  :  par  le 
refroidissement,  il  prend  l'aspect  d'un  verre  jaune  foncé. 

Quelques  chimistes  attribuent  à  cet  oxyde  la  formule  BiO,  et, 
un  équivalent,  =  886,2.  Mais  cette  formule  ne  rend  pas  compte 
de  l'isomorphisme  de  certaines  combinaisons  bismuthiques  avec 
d'autres  composés  dont  la  formule  est  définitivement  arrêtée. 
Aussi,  pour  la  majeure  partie  des  chimistes,  l'équivalent  du 
bismuth  est-il  1330.  Alors  la  formule  du  protoxyde  devient 
Bi*  O5. 

Lorsqu'on  fait  arriver  un  courant  de  chlore  dans  une  dissolu- 
tion concentrée  de  potasse,  tenant  en  suspension  du  protoxyde  de 
bismuth,  on  obtient  Y  acide  bismuthique.  Ce  composé  a  l'aspect 
d'une  poudre  rouge  clair  ;  il  est  décomposable  à  +  4M,  et  inatta- 
quable par  l'acide  azotique. 

Sa  formule  est  Bi*  O"  :  sous  l'influence  de  la  chaleur,  il  perd  une 
partie  de  son  oxygène,  et  passe  à  l'état  d'oxyde  salin  Bi*  O5,  Bi*  O*. 

Les  bismuthates,  corps  très-peu  importants  d'ailleurs,  ont  été 
fort  peu  étudiés  jusqu'à  présent. 

Parmi  les  combinaisons  binaires  bismuthiques,  quelque  peu 
employées,  je  dois  citer  le  sulfure  et  le  chlorure. 

On  prépare  directement  le  sulfure ,  en  fondant  ensemble  un 
mélange  de  soufre  et  de  bismuth  pulvérisé.  Comme  un  peu  de 
métal  échappe  à  la  sulfuration ,  il  importe  de  fondre  de  nouveau 
le  produit  avec  une  nouvelle  portion  de  soufre.  On  a  ainsi  un 
culot  de  sulfure  de  bismuth  à  texture  cristalline,  et  dont  la  for- 
mule est  Bi*  S8. 

Le  sulfure  naturel  a  cette  même  composition,  et  il  est  isomor- 
phe avec  le  sulfure  d'antimoine.  Le  sulfure  de  bismuth  artificiel 
est  employé  en  médecine. 

Le  bismuth,  ainsi  que  la  plus  grande  partie  des  autres  métaux, 
se  combine  directement  avec  le  chlore,  et  forme  le  chlorure  de 
bismuth,  dont  la  formule  est  Bi*  Cl*.  Cette  substance  est  blanche, 
facilement  fusible;  elle  absorbe  T  humidité  de  l'air,  et  s'hydrate. 

On  peut  l'obtenir  à  l'état  hydraté,  en  évaporant  une  dissolution 
de  bismuth  dans  l'eau  régale. 

Le  chlorure  de  bismuth  est  décomposé  par  un  excès  d'eau , 
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passe  à  l'état  d'oxychlorure  hydraté ,  et  donne  naissance  à  de 
l'acide  chlorhydrique. 
Voici  l'équation  qui  rend  compte  de  cette  transformation  : 

3  Bi»  Cl*  +  4  2  HO  —  6  H  Cl  +  [Bi*  Cl»,  (  Bi*  0»,  3  HO)»] 

Oxyrhlorure  de  bismuth. 

Cet  oxychlorure  est  employé  comme  blanc  de  fard^  et  porte  le 
nom  de  blanc  de  perle. 

Cette  sorte  de  décomposition  est  reproduite  par  tous  les  sels 
solubles  de  bismuth ,  lorsqu'on  les  dissout  dans  un  grand  excès 
d'eau.  Ce  caractère  peut  servir  à  les  distinguer  de  toutes  les  autres 
dissolutions  salines  métalliques,  à  l'exception  de  quelques  disso- 
lutions d'antimoine  ;  mais  on  évite  toute  confusion ,  si  l'on  verse 
un  peu  d'acide  azotique  sur  le  précipité  produit  par  l'eau  ;  le  pré- 
cipité disparaîtra ,  s'il  provient  d'une  dissolution  bismuthique  ;  il 
ne  disparaîtra  pas,  s'il  provient  d'une  dissolution  antimoniale.  Au 
surplus ,  l'hydrogène  sulfuré  précipite  en  jaune  orange  ces  der- 
nières dissolutions,  et  en  noir  celles  qui  renferment  du  bismuth. 

De  tous  les  sels  à  base  de  protoxyde  de  bismuth,  V azotate  est 
le  seul  qui  mérite  quelque  attention.  11  se  présente  sous  forme 
de  gros  cristaux  incolores  et  déliquescents;  sa  formule  est 
Bi»0»,  3  AzO*+3a(ï-  Nest  soluble  sans  décomposition  apparente, 
dans  une  petite  quantité  d'eau  ;  mais  il  se  décompose,  si  l'eau  est 
en  excès.  Le  produit  de  la  décomposition  est  un  sous-azotate, 
dont  la  composition  varie  suivant  la  quantité  d'eau  que  Ton  a  fait 
intervenir  :  ce  sous-sel  peut  même  passer  à  l'état  de  simple  oxyde, 
si  on  le  lave,  pendant  longtemps,  avec  de  l'eau  bouillante.  Le  sous- 
azotate  de  bismuth  est  employé,  sous  le  nom  de  blanc  de  fard \ 
pour  blanchir  la  peau  ;  mais  comme  il  est  très-impressionnable  à 
l'action  de  l'hydrogène  sulfuré,  il  en  résulte  que  les  personnes 
qui  en  font  usage,  s'exposent  à  avoir  une  teinte  blafarde  :  d'ail- 
leurs, l'emploi  fréquent  d'un  pareil  fard  flétrit  la  peau  et  la  vieillit 
avant  le  temps. 

Je  vous  ai  dit  que  tous  les  sels  solubles  de  bismuth  sont  décom- 
posés par  un  excès  d'eau.  Je  vous  ferai  remarquer  que  cette  pro- 
priété est  commune  à  la  plupart  des  sels,  dont  un  des  principes 
immédiats  est  doué  d'une  faible  énergie  chimique.  Ainsi,  vous  la 
trouverez  non-seulement  dans  les  sels  de  bismuth ,  mais  encore 
dans  les  sels  d'étain  et  dans  les  sels  d'antimoine ,  parce  que  les 
oxydes  de  ces  métaux  sont  des  bases  faibles.  Vous  en  avez  aussi 
un  exemple  dans  le  savon,  qui  est  un  sel  à  acide  très-peu  éner- 
gique :  toute  dissolution  limpide  de  ce  corps  devient  opalescente, 
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si  on  Tétend  avec  beaucoup  d'eau.  Ces  faits  sont  une  preuve  de 
X indifférence  chimique  de  l'eau  :  tantôt  elle  joue  le  rôle  d'a- 
cide, tantôt  elle  joue  le  rôle  de  base.  Pour  le  cas  spécial  de  l'azo- 
tate de  bismuth,  la  formation  d'un  sous-sel  insoluble  est  accompa- 
gnée de  celle  d'un  sel  acide  qui  reste  dissous  :  or,  ce  dernier  sel 
est  combiné  avec  une  quantité  d'eau  équivalente  à  l'oxyde  qu'il  a 
perdu  II  est  donc  évident  que  l'acide  s'est  partagé  entre  deux 
corps  qui  jouent  à  son  égard  le  même  rôle  :  dans  ce  cas ,  l'eau 
fonctionne  comme  une  base.  Dans  la  décomposition  du  savon, 
c'est  une  portion  de  la  base  alcaline  qui  devient  libre  ;  mais ,  en 
se  séparant  de  son  acide,  elle  passe  à  l'état  d'hydrate  :  dans  ce 
cas,  l'eau  fonctionne  comme  un  acide. 

Les  alliages  les  plus  intéressants  du  bismuth  sont  ceux  que  ce 
métal  forme  avec  le  plomb  et  l'étain.  Ils  sont  remarquables  par 
leur  grande  fusibilité.  Voici  le  point  de  fusion  de  chacun  des  trois 
métaux ,  et  celui  de  leurs  alliages,  préparés  suivant  les  propor- 
tions données  par  D'Arcet  : 

Bismuth  Étain  Plomb  Point  de  fusion 

fusible  à  +  2640       fusible  à  +  2980       fusible  a  +  335>o  de  l'alliage. 

5         2     3  +  9i°,6 

2         1         1  +  93°,0 

8         3         5  +  94°,  5 

5         3         2  +  99°,0 

Ces  alliages  fondent  tous  dans  l'eau  bouillante.  On  les  emploie 
pour  faire  les  rondelles  fusibles  des  machines  à  vapeur.  Ces  ron- 
delles servent  de  soupapes  supplémentaires,  en  ce  sens  que,  fon- 
dues par  la  vapeur,  dont  la  tension  est  trop  forte  pour  ne  pas  être 
sans  danger,  elles  lui  ouvrent  une  issue,  et  préviennent  ainsi 
l'explosion.  On  emploie  aussi  ces  alliages  pour  clicher  les  mé- 
dailles :  dans  les  laboratoires,  ils  servent  comme  bain  à  haute 
température. 

Bien  que  ces  alliages  portent  le  nom  de  D'Arcet ,  ils  n'ont  pas 
moins  une  origine  beaucoup  plus  ancienne.  Celui  qui  fond  à 
+  99°  fut  découvert  par  Newton. 

Arrivons  au  mercure.  Ce  métal  a  beaucoup  exercé  l'activité  des 
alchimistes  :  ils  le  considéraient  comme  de  l'argent  à  l'état  im- 
parfait, et  comme  le  principe  de  tous  les  métaux  et  de  tous  les 
corps  solides  et  fixes. 

Il  n'existe  en  Europe  que  deux  mines  considérables  de  mercure  : 
celle  d'Almaden,  en  Espagne,  qui  en  fournit  à  elle  seule  4,400,000 
kilogrammes  tous  les  ans,  c'est-à-dire  les  4 1  /4  3e  de  la  production 
totale;  celle  d'idria,  en  Illyrie,  qui  n'en  fournit  que  475,000  kilo- 
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grammes.  Dans  ces  deux  localités,  le  mercure  se  trouve  à  l'état 
de  sulfure  (cinabre)  :  on  en  trouve  aussi,  mais  fort  peu,  à  l'état 
natif.  En  général,  il  est  très-peu  abondant  sous  cette  forme,  et 
nulle  part  il  ne  peut  suffire  à  une  grande  exploitation. 

Le  traitement  métallurgique  du  mercure  est  extrêmement  sim- 
ple. A  Âlmaden ,  aussi  bien  qu'à  Idria ,  il  consiste  en  un  grillage 
du  minerai  sous  l'influence  d'un  courant  d'air.  Le  soufre  s'oxyde 
et  passe  à  l'état  d'acide  sulfureux;  le  mercure  est  ramené  à  l'état 
métallique.  Le  four  est  disposé  de  telle  sorte ,  que  le  métal  va  se 
réunir  dans  des  chambres  de  condensation;  le  gaz  sulfureux 
s'échappe  dans  l'air,  et  la  gangue  reste  dans  le  four. 

Dans  quelques  petites  exploitations,  comme  celle  de  Bavière 
(duché  de  Deux-Ponts),  on  ne  grille  pas  le  minerai,  dont  la 
gangue  est  calcaire ,  mais  on  le  distille  dans  des  cornues.  Alors 
le  soufre  du  minerai  se  combine  avec  les  deux  éléments  de  la 
chaux  (calcium  et  oxygène),  donne  naissance  à  du  sulfure  de  cal- 
cium et  à  du  sulfate  de  chaux ,  tandis  que  le  mercure  devient 
libre  et  distille.  Voici  l'équation  qui  rend  compte  de  ces  phéno- 
mènes : 

4HgS  +  4CaO  — 3CaS+CaO,SO'  +  4Hg 

Cinabre.        Chaux.        Sulfure  de  Sulfate  de       Mercure. 

calcium.  chaux. 

Le  mercure  est  un  métal  trop  usuel  pour  que  nous  nous  conten- 
tions de  ces  renseignements  sur  son  exploitation  ;  il  faut  au  moins 
que  nous  ayons  une  idée  plus  précise  de  ce  que  l'on  fait  dans  les 
usines  d' Almaden,  qui  sont  les  plus  considérables  de  l'Europe. 
Cette  coupe  verticale  (fig.  77)  nous  facilitera  la  tâche. 

La  partie  où  sont  comprises  les  lettres  abc  est  un  fourneau 
prismatique  divisé  en  trois  compartiments.  6  est  le  foyer  ;  c  le 
cendrier  ;  a  l'espace  où  l'on  charge  le  minerai  sur  une  sole  percée 
d'ouvertures  :  e  est  une  cheminée  par  où  s'échappe  une  partie  de 
la  fumée  ;  d  est  la  porte  par  où  l'on  introduit  les  broussailles  qui 
servent  de  combustible.  A  la  partie  supérieure  et  latérale  du  four- 
neau se  trouvent  engagées  six  rangées  d'aludels*,  placés  sur 
deux  plans  inclinés  en  sens  contraire.  Les  aludels  sont  emboîtés 
les  uns  dans  les  autres  ;  leurs  jointures,  aussi  bien  que  les  extré- 
mités des  files ,  sont  lutées  avec  de  l'argile ,  de  façon  qu'elles  for- 
ment un  conduit  continu,  dont  un  bout  communique  avec  le  four- 
neau, l'autre  avec  la  chambre  de  condensation  k. 

Supposez  que  l'on  mette  le  feu  dans  le  fourneau.  La  chaleur  qui 

I .  Un  «huUJ  est  un  vase  en  forme  de  poire ,  ouvert  par  chaque  bout. 
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se  communique  au  minerai,  à  travers  la  voûte  qui  sépare  les  deux 
espaces  a  b,  et  l'air  qui  pénètre  à  travers  les  ouvertures  de  cette 
voûte,  décomposent  le  sulfure  du  mercure  :  il  se  forme  du  gaz 
acide  sulfureux  et  de  la  vapeur  métallique  :  ce  mélange  pénètre 
dans  les  aludels  et  arrive  dans  la  chambre  de  condensation  k.  La 


«g.  n. 

portion  de  vapeur  métallique,  qui  se  condense  dans  les  aludels, 
se  rend  en  g,  où  elle  trouve  des  ouvertures  qui  lui  permettent 
d'atteindre  les  bassins  de  réception ,  en  parcourant  les  deux 
tuyaux  h  h.  La  portion  de  vapeur  qui  a  passé  outre  va  se  con- 
denser dans  ta  chambre  A,  où  la  cloison  t  la  force  à  descendre 
jusqu'à  ta  surface  de  l'eau,  qui  se  trouve  dans  une  bâche  t.  Ce  qui 
échappe  à  la  bâche  va  se  condenser  finalement  en  k'  :  ce  qui  sort 
dans  l'atmosphère  avec  le  gaz  acide  sulfureux  n'est  que  très-peu 
de  chose. 

Si,  par  la  pensée,  vous  remplacez  les  aludels  par  une  série  de 
chambres  de  condensation,  communiquant  ensemble  par  des  ou- 
vertures pratiquées  alternativement  en  haut  et  en  bas,  vous  aurez 
une  idée  approximative  des  appareils  d'idria. 

Le  mercure  est,  dans  tous  les  cas,  filtré  a  travers  des  toiles  eu 
coutil,  puis  renfermé  dans  des  bouteilles  en  fer  forgé,  pour  être 
livré  au  commerce. 

Ce  métal  est  liquide  à  la  température  ordinaire;  il  se  solidifie  à 
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—  40°.  Dans  cet  état,  il  se  place  entre  Tétain  et  le  plomb  pour  la 
ténacité ,  la  ductilité  et  la  malléabilité.  Sa  densité ,  déterminée 
à  0°,  est  43,596.  Il  entre  en  ébullition  à  -f  350°  du  thermomètre 
à  air.  La  densité  de  sa  vapeur  est  6,976.  La  force  élastique  de  sa 
vapeur  est  très-faible  :  à  +  \  00  elle  est  à  peine  d'un  demi-milli- 
mètre; au-dessous  de  0*,  elle  est  presque  insensible. 
L'équivalent  du  mercure  est  4250.  Le  symbole  est  Hg. 
Les  personnes  qui  manient  souvent  ce  métal  ou  qui  en  respirent 
habituellement  les  vapeurs  sont  exposées  à  un  tremblement  et 
à  une  salivation  abondante  ;  les  anciens  le  savaient ,  car  Pline  dit 
que  le  mercure  est  un  poison  de  toute  sorte  de  choses. 

Le  mercure  exposé  à  l'air,  dans  un  milieu  tranquille  et  pendant 
l'hiver,  ne  s'altère  pas  d'une  manière  appréciable;  mais  il  n'en  est 
plus  de  même  s'il  est  souvent  agité,  et  surtout  pendant  l'été  ;  cela 
explique  pourquoi,  dans  les  laboratoires,  le  mercure  de  la  cuve 
prend  un  aspect  terne;  c'est  qu'à  la  longue,  le  métal  souvent 
remué,  absorbe  de  l'oxygène;  l'oxyde  vient  nager  à  la  surface  sous 
la  forme  d'une  poussière  grise  *  -  Le  mercure  qui  adhère  au  verre 
ou  à  la  porcelaine ,  et  qui,  projeté  sur  un  plan  horizontal ,  ne  se 
divise  pas  en  globules  parfaitement  sphériques,  est  impur  ;  dans 
ce  cas,  on  dit  qu'il  fait  la  queue. 

La  distillation  n'est  pas  un  moyeu  suffisant  pour  purifier  le  mer- 
cure impur,  car  une  certaine  portion  des  matières  étrangères  est 
entraînée  par  la  vapeur.  Lorsque  le  métal  ne  renferme  que  son 
propre  oxyde ,  on  le  purifie  en  le  laissant  en  contact ,  pendant 
quelques  jours,  avec  de  l'acide  sulfurique  concentré,  et  en  l'agi- 
tant souvent.  Quand  il  renferme  des  métaux  étrangers,  tels  que 
le  plomb,  le  aine,  etc.,  etc.,  on  le  met  en  contact  avec  de  l'acide 
azotique  ordinaire,  mêlé  à  deux  fois  son  volume  d'eau,  et  on  le 
chauffe  sans  dépasser  une  température  de  -f  60°.  L'action  de 
l'acide  doit  durer  au  moins  24  heures,  et  l'on  doit  souvent  agiter 
la  masse.  Voici  ce  qui  a  lieu  :  une  portion  du  mercure  passe  à 
l'état  d'azotate  de  protoxyde;  ce  sel,  à  la  faveur  de  l'excès  d'acide, 
réagit  sur  les  métaux  étrangers,  qui  se  dissolvent  à  leur  tour.  On 
enlève  le  liquide,  on  lave  le  mercure  à  grande  eau,  on  le  sèche 
avec  du  papier  sans  colle,  puis  on  le  transporte  sous  une  cloche  où 
doit  se  trouver  de  l'acide  sulfurique  et  de  la  chaux  vive. 

La  facile  oxydation  du  mercure ,  sous  l'influence  d'une  tempé- 
rature élevée,  rend  quelquefois  fautive  la  lecture  des  baromètres. 
On  sait  que  le  mercure  destiné  à  la  fabrication  de  ces  instruments 

i.  On  nettoie  le  mercure  de  la  enve  à  l'aide  d'an  gros  tube  en  verre  bien  sec 
qu'on  promène  horizontalement  sur  la  surface  du  métal ,  en  le  fanant  rouler  entiv 
les  doigts.  L'oxyde  y  adhèie,  et  le  métal  devient  brillant. 
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doit  être  dépourvu  d'air.  A  cet  effet,  on  le  fait  bouillir  par  por- 
tions successives  dans  le  tube  barométrique  même  :  or,  il  peut 
arriver  qu'il  se  forme  un  peu  d'oxyde  ;  le  métal  acquiert  alors  la 
propriété  de  mouiller  le  verre;  sa  surface  ne  présente  plus  un 
ménisque  convexe,  et  s'aplanit.  On  conçoit  que  dans  de  pareilles 
circonstances,  l'instrument  donne  des  indications  inexactes. 

Les  métalloïdes  des  deux  premiers  groupes,  se  combinent  di- 
rectement avec  le  mercure  ;  aussi  ne  peut-on  pas  mettre  le  chlore 
en  contact  avec  ce  métal,  comme  on  le  fait  pour  tous  les  autres  gaz. 

Les  acides  sulfurique  et  azotique  attaquent  le  mercure  et 
l'oxydent,  aux  dépens  d'une  partie  de  leur  oxygène.  Le  premier, 
de  ces  deux  acides  n'agit  qu'à  chaud,  le  second  agit  à  froid. 
L'acide  chlorhydrique  bouillant  ne  l'attaque  pas  sensiblement, 
mais  il  l'attaque  lorsqu'il  est  à  l'état  gazeux  et  mêlé  à  de  l'air  : 
il  se  forme  alors  de  l'eau  et  du  chlorure  de  mercure. 

Ce  métal  ne  donne  naissance  qu'à  deux  oxydes  :  le  protoxyde 
et  le  bioxyde. 

Si  l'on  met  de  l'acide  azotique  étendu  en  contact  avec  un  excès 
de  mercure ,  on  obtient  de  l'azotate  de  protoxyde  de  mercure. 
En  versant  de  la  potasse  sur  une  dissolution  de  ce  sel,  on  met 
en  liberté  le  protoxyde  sous  forme  d'une  matière  brune  et  pulvé- 
rulente. Cet  oxyde  est  très-instable  et  passe  aussitôt  à  l'état  de 
bioxyde,  en  mettant  en  liberté  du  mercure  métallique  :  de  sorte 
que  l'on  peut  dire  qu'il  n'existe  à  l'état  isolé  que  transitoirement. 
Toutefois,  grâce  à  l'analyse  de  ses  combinaisons  salines,  on  en 
connaît  exactement  la  composition,  qui  est  représentée  par  la  for- 
mule Hg*  0.  ' 

Si,  au  lieu  de  dissoudre  à  froid  le  mercure  dans  de  l'acide  azo- 
tique faible,  on  le  dissout  dans  ce  même  acide  concentré  et  chaud, 
on  obtient  l'azotate  de  bioxvde  de  mercure  :  la  dissolution  de  ce 
sel,  traitée  par  la  potasse,  dépose  le  bioxyde  sous  forme  d'une 
poudre  jaune. 

Le  bioxyde  de  mercure  ordinaire,  qui  porte  le  nom  de  préci- 
pité rouge ,  est  préparé  par  la  décomposition  ignée  de  l'azotate 
On  peut  aussi  l'obtenir  en  faisant  bouillir  pendant  longtemps  le 
mercure  en  présence  de  l'air. 

C'est  ainsi  que  les  alchimistes  se  procuraient  cette  substance  ; 
et  comme  ils  ne  pouvaient  se  rendre  compte  de  son  mode  de  for- 
mation, ils  l'appelaient  précipité  perse. 


1.         2Hg  =    2500  =    96,16 
0    =      400  =      3,84 

4600  =  100,00 
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Bien  que  le  bioxyde  de  mercure  ait  toujours  la  même  composi- 
tion, néanmoins  son  aspect  varie  suivant  son  mode  de  préparation. 
Le  précipité  per  se  est  violacé  :  le  bioxyde  obtenu  par  la  cal- 
cination  ménagée  de  l'azotate,  est  rouge  briqueté  :  préparé  par 
voie  humide,  il  est  jaune  :  les  deux  premiers  ont  l'aspect  cristal- 
lin, le  dernier  est  amorphe  et  forme  directement  des  combinaisons 
qu'on  ne  pourrait  pas  obtenir  avec  les  deux  autres  '. 

L'oxyde  de  mercure  est  formé  d'une  molécule  de  métal  et  d'une 
molécule  d'oxygène  Hg  0  *.  Il  se  décompose  vers  +  400°,  en 
ses  éléments  ;  de  sorte  que,  entre  le  point  où  le  métal  s'oxyde 
et  celui  où  il  se  réduit,  il  y  a  à  peine  une  différence  de  50  degrés. 

Le  bioxyde  de  mercure  est  employé  en  médecine  :  on  s'en  sert 
aussi  pour  préserver  de  la  putréfaction  certains  liquides  de  nature 
végétale.  On  sait  qu'une  infusion  aqueuse  d'une  plante  quel- 
conque, abandonnée  à  elle-même ,  finit  par  moisir  et  par  se  cor- 
rompre ;  mais  si  cette  infusion  est  mise  en  contact ,  pendant 
quelque  temps,  avec  du  bioxyde  de  mercure,  elle  devient  inalté- 
rable. C'est  ainsi  que  l'on  pourrait  préserver  l'encre  ordinaire 
contre  les  moisissures. 

Le  protosulfure  de  mercure  est  aussi  instable  que  le  protr 
oxyde.  Lorsqu'une  dissolution  d'un  sel  de  cette  base  est  soumise  à 
l'action  de  l'hydrogène  sulfuré,  il  s'y  forme  un  dépôt  noir  de  pro- 
tosulfure de  mercure  dont  la  composition  (Hg*  S)*  correspond  à 


1.  Tandis  que  l'oxyde  jaune  se  combine  facilement  avec  l'ammoniaque,  l'oxyde 
rooge  ne  s'y  combine  qu'avec  une  extrême  lenteur.  Ce  composé  est  remarquable 
par  suite  de  sa  faculté  basique  qui ,  étudiée  dans  ces  dernieis  temps,  par  M.  Millon, 
constitue  un  des  faits  les  plus  intéressants  de  la  chimie*  Traitez  l'oxyde  jaune  de 
mercure  par  un  grand  excès  d'ammoniaque ,  lavez-le  ensuite  très-rapidement,  et 
desséchez  le  dans  l'obscurité,  en  le  mettant  sous  une  cloche  avec  des  fragments  de 
chaux  vive  ;  vous  obtiendrez  ainsi  de  l'oxyde  ammonxo-mercurique. 

Cette  substance  est  une  base  énergique  ;  forme  des  sels  bien  caractérisés,  absorbe 
avidement  l'acide  carbonique,  et  chasse  l'ammoniaque  des  sels  ammoniacaux. 
Toici  comment  cette  base  prend  naissance  : 

4HgO  +  AzH»  +  2HO  =  [(HgO)*,HgH»Oi  +  3HO] 
Bioxyde  de     Amoao-        San.  zjz      Oxyde  ammonlo-mercuriqae 
mercure.      niaque.  hydraté, 

(Test  une  combinaison  de  bioxyde  de  mercure  et  d'ammoniaque ,  dont  le  tiers  de 
l'hydrogène  a  été  remplacé  par  du  mercure  métallique. 

2.  H  g  =    1250  =  92,60 
0     =      100  =    7,40 


1350 

100,00 

*Hg 

s: 

2500 

=   02,60 

S 

— 

200 

=     7.40 

3. 

S~  = 

2700       100,00 
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celle  du  protoxyde.  Cette  substance  est  bientôt  altérée  par  la  lu- 
mière, par  la  chaleur,  et  même  par  la  simple  pression. 

Il  n'en  est  pas  ainsi  du  bisulfure.  On  obtient  ce  produit  en 
décomposant,  par  le  même  moyen,  un  sel  à  base  de  bioxyde  de 
mercure-  Il  est  noir ,  amorphe  et  beaucoup  plus  stable.  Il  est 
formé  d'une  molécule  de  soufre  et  d'une  molécule  de  mer- 
cure HgS  '. 

Chauffé  dans  des  ballons  à  col  ouvert ,  il  se  change  en  vapeurs 
qui  se  condensent  dans  les  parties  froides  du  récipient ,  sous  forme 
de  cristaux  rouges  violets.  Dans  cet  état,  il  porte  le  nom  de 
cinabre  et  il  est  semblable  à  celui  que  Ton  trouve  dans  la  nature, 
souvent  en  masses  compactes,  et  quelquefois  en  beaux  cristaux 
transparents  rouges  dérivant  d'un  rhomboèdre  de  74°. 

Le  bisulfure  de  mercure  est  donc  tantôt  noir  et  amorphe,  tantôt 
rouge  et  cristallin.  C'est  sous  cette  dernière  forme  qu'on  l'emploie 
ordinairement  *.  La  variété  rouge,  ou  le  cinabre,  se  volatilise  à  une 
température  élevée  sans  se  décomposer  ;  mais  il  en  est  autrement 
si  on  le  chauffe  à  l'air  ;  son  soufre  passe  à  l'état  d'acide  sulfureux 
et  le  métal  devient  libre.  C'est  sur  cette  propriété  qu'est  fondé  le 
traitement  métallurgique  du  minerai  de  mercure.  La  densité  du 
cinabre  naturel  est  8,1  ;  celle  du  cinabre  artificiel  descend  quel- 
quefois jusqu'à  7,65 5. 

Pendant  longtemps  la  préparation  du  bisulfure  rouge  de  mer- 
cure a  été  le  secret  des  Hollandais.  Ils  le  tenaient  de  l'Espagne , 
qui  le  devait  aux  Arabes.  Ce  secret  fut  divulgué  à  la  suite  de  l'in- 
vasion des  armées  françaises  en  Hollande. 

Il  existe  une  variété  de  cinabre ,  connue  sous  le  nom  de  ver- 
millon,  que  les  Européens  ne  savent  pas  encore  préparer  aussi 
bien  que  les  Chinois.  Ce  qui  rend  remarquable  le  vermillon  de 
Chine,  c'est  sa  résistance  à  l'action  prolongée  de  la  lumière.  Aussi 
est-il  préféré  par  les  peintres. 

Le  vermillon  est  préparé  par  voie  humide.  On  triture,  pen- 
dant plusieurs  heures ,  un  mélange  formé  de  300  parties  de  mer- 
cure et  de  \\k  parties  de  soufre ;»on  le  délaie  dans  400  parties 

1.  Hg  —  1250  —    86,21 
S    —    200  —    13,79 

4460  —  100,00 

2.  Ve'thiops  minéral  des  pharmaciens  est  du  bisulfure  de  mercure  préparé ,  en 
broyant  nn  mélange  de  soufre  et  de  mercure  dans  des  proportions  convenables. 

3.  On  a  observé  que  les  cinabres  préparés  depuis  longtemps ,  ont  une  densité 
moindre  que  ceux  dont  la  préparation  est  pins  récente.  (  Voir  nos  recherches  faites 
en  commun  avec  M.  Du  rocher,  sur  l'association  de  l'argent  aux  minéraux  métalliques. 
Annales  des  mines  ,  t.  XVIT ,  p.  296.  ) 

I.  38 
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d'eau  tenant  en  dissolution  75  parties  de  potasse.  Il  suffira  que  la 
masse  reste  exposée  à  une  température  de  +  50°,  pendant  plu- 
sieurs heures,  pour  que  de  noire  elle  devienne  rouge.  On  réunit 
le  dépôt  sur  un  filtre,  on  le  lave  et  on  le  sèche. 

Le  vermillon  du  commerce  est  quelquefois  falsifié  avec  du  mi- 
nium, du  colcothar  ou  de  la  brique  pilée.  On  découvre  la  fraude, 
en  en  faisant  chauffer  un  peu,  soit  dans  une  petite  fiole,  soit  dans 
un  têt  :  tout  ce  qui  est  sulfure  de  mercure  se  volatilise  ou  se  su- 
blime, tandis  que  les  matières  ajoutées  par  fraude  restent. 

Voyons  les  principales  combinaisons  du  mercure  avec  les  corps 
halogènes. 

Lorsqu'on  verse  une  dissolution  d'iodure  de  potassium  dans  une 
autre  dissolution  d'un  sel  à  base  de  protoxyde  de  mercure ,  on 
obtient  un  précipité  vert-sale  de  protoiodure  de  mercure 
Hg*  I.  ■  Le  produit  cependant  n'est  jamais  pur.  Quelquefois  il 
renferme  du  bi-iodure  et  du  mercure  métallique.  Comme  cette  sub- 
stance est  employée  en  médecine,  il  faut  être  sûr  de  sa  pureté  :  il 
vaut  donc  mieux  la  préparer  par  voie  directe  que  par  double 
décomposition.  On  y  parvient  en  triturant  ensemble  dans  l'alcool, 
100  parties  de  mercure  et  63  parties  d'iode,  jusqu'à  ce  que  le 
métal  ait  entièrement  disparu,  et  que  le  mélange  ait  pris  l'appa- 
rence d'une  poudre  vert-jaunàtre.  On  sèche  cette  poudre  et  on  la 
conserve  dans  l'obscurité. 

Ce  corps,  lorsqu'il  est  chauffé  brusquement,  se  volatilise  sans 
se  décomposer.  Si,  au  contraire,  on  le  chauffe  très-lentement,  il 
abandonne  la  moitié  de  son  métal  et  passe  à  l'état  de  bi-iodure. 

Le  procédé  par  double  décomposition  est  très-convenable  pour 
préparer  le  bi-iodure  de  mercure.  Il  va  sans  dire  que,  dans  ce 
cas ,  il  faut  se  servir  d'un  sel  mercuriel  à  base  de  bioxyde.  Le 
bi-iodure  de  mercure,  obtenu  par  précipitation,  est  amorphe  et 
d'une  couleur  rouge  magnifique.  Sa  formule  est  Hg  I.  *  On  peut 
l'obtenir ,  sous  forme  cristalline ,  en  le  dissolvant  à  chaud  dans 
une  dissolution  d'iodure  de  potassium  ou  de  sel  marin*  et  en  lais- 
sant refroidir  la  liqueur. 

Le  bi-iodure  de  mercure,  soumis  à  l'action  de  la  chaleur,  devient 
jaune,  et  on  peut,  par  la  sublimation,  l'obtenir  en  cristaux  de  cette 

1.  2Hg  =  2500  =    6i,35 

I     =  1575  =    38,65 


2. 


4075 

100,00 

Hg 

as 

1250 

= 

44,24 

I 

ES 

1575 

rs 

55,76 

28±5         100,00 
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couleur.  Ce  qu'il  y  a  de,  remarquable,  c'est  que  la  modification 
jaune  passe  au  rouge  avec  une  extrême  facilité  :  il  suffit  de  rompre 
un  cristal  jaune,  pour  qu'au  point  de  rupture  on  voie  paraître  la 
couleur  rouge,  qui  s'étend  au  cristal  entier.  Si  l'on  écrase  du  bi- 
iodure  jaune,  il  devient  rouge  ;  si,  d'après  M.  Selmi,  on  fait  cristal- 
liser lentement  une  dissolution  alcoolique  de  ce  corps ,  on  obtient 
encore  la  modification  rouge;  enfin,  le  temps  seul  suffit  pour  opé- 
rer ce  changement.  Il  en  est  du  bi-iodure  de  mercure  comme  du 
bioxyde  et  du  bisulfure.  Tous  ces  composés  peuvent  exister  sous 
deux  états  moléculaires  différents  :  nous  avons  vu,  en  effet,  le  bi- 
oxyde de  mercure ,  tantôt  rouge  violet,  tantôt  jaune-orange;  nous 
avons  vu  un  bisulfure  rouge  et  un  bisulfure  noir  :  le  bi-iodure  est 
quelquefois  jaune,  quelquefois  rouge;  de  plus,  il  est  dimorphe,  car 
à  l'état  rouge  il  appartient  au  2e  système  cristallin,  à  l'état  jaune  au  4e. 

On  a  cru  pendant  longtemps,  que  le  bi-iodure  de  mercure,  ma- 
tière altérable  par  la  lumière ,  ne  pouvait  pas  servir  comme  cou- 
leur. Mais,  en  Angleterre,  on  est  parvenu  à  le  fixer  sur  le  coton 
d'une  manière  assez  durable.  En  Allemagne,  on  s'en  sert  pour  la 
peinturée  l'aquarelle,  et  même  pour  la  peinture  à  l'huile.  Sa 
nuance  se  prête  singulièrement  à  la  formation  de  l'écarlate,  ce  que 
ne  font  pas  le  cinabre  et  le  minium. 

Les  combinaisons  de  l'iode  avec  le  mercure  sont  employées  en 
médecine ,  particulièrement  pour  combattre  les  maladies  scrofu- 
leuses. 

Puisqu'il  existe  deux  iodures  de  mercure,  vous  devinerez  qu'il 
doit  exister  deux  chlorures.  Pour  vous  rendre  plus  facile  l'étude  de 
deux  corps  aussi  importants ,  je  commencerai  par  vous  parler  du 
bichlorure,  appelé  communément  sublimé  corrosif;  dénomination 
qui  indique  déjà  l'action  redoutable  que  ce  corps  exerce  sur  l'écono- 
mie vivante. 

On  prépare  le  bichlorure  de  mercure,  en  distillant  un  mélange 
formé  de  parties  égales  de  sulfate  de  bioxyde  de  mercure  et  de 
chlorure  de  sodium,  avec  un  peu  de  bioxyde  de  manganèse,  qui  ne 
doit  pas  être  moins  de  ~  de  la  masse  totale.  Sous  l'influence  de  la 
chaleur,  et  en  vertu  des  lois  de  Berthollet,  les  deux  sels  échangent 
leurs  principes  ;  il  se  forme  du  bichlorure  de  mercure  qui  se  su- 
blime, et  du  sulfate  de  soude  qui  reste. 

HgO,SO»  +  NaCl  =  NaO,SO*  +  HgCl 

Sulfate  de  Chlorure  Sulfate  de  Bichlorure 

mercure.  de  sodium.  soude.  de  mercure. 

Comme  il  peut  arriver  que  le  sulfate  de  bioxyde  de  mercure 
renferme  un  peu  de  sulfate  de  protoxyde,  et  comme  dans  ce  cas  il 
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se  formerait  un  peu  de  protochlorure,  on  ajoute,  au  principal  mé- 
lange, un  peu  de  manganèse ,  pour  que,  grâce  à  l'oxygène  qu'il 
dégagera  pendant  la  sublimation ,  le  protoxyde  passe  à  l'état  de 
bioxyde. 

En  Angleterre,  on  préfère  suivre  une  méthode  directe.  On  fait 
arriver  du  chlore  sec  sur  du  mercure  chaud  :  les  deux  éléments  se 
combinent,  en  dégageant  de  la  lumière. 

Le  bichlorure  de  mercure ,  obtenu  par  sublimation ,  se  présente 
sous  la  forme  d'octaèdres  rectangulaires  incolores ,  ayant  une  den- 
sité de  6,5.  Il  a  une  saveur  stiptique  et  fort  désagréable  ;  il  est 
très-soluble  dans  l'éther  et  l'alcool.  Il  cristallise  dans  ce  dernier 
liquide  en  prismes  dro'ts  à  base  rhombe.  L'eau  à  +  40°  en  dissout 
ù  de  son  poids  (=6,57  ;) ,  à  +  «00°,  un  peu  plus  de  la  moitié 
(—  54  J).  Il  fond  environ  à  H-  265°,  et  bout  vers  +  295°.  La  den- 
sité de  sa  vapeur  est  9,42. 

Le  bichlorure  de  mercure  a  pouf  formule  Hg  Cl.  *  Les  alcalis 
font  naître,  dans  sa  dissolution  aqueuse ,  un  précipité  de  bioxyde 
jaune  de  mercure.  Si  les  alcalis  n'étaient  pas  en  excès,  le  précipité 
serait  un  oxychlorure.  Lorsqu'au  lieu  d'alcalis  fixes ,  on  se  sert 
d'ammoniaque ,  le  dépôt  est  blanc,  et  il  est  le  résultat  d'une  réac- 
tion qui  a  lieu  entre  l'oxyde  de  mercure,  qu'on  suppose  s'être  formé 
tout  d'abord ,  et  l'ammoniaque.  La  composition  de  cette  matière 
blanche  est  représentée  par  la  formule  [(HgCl)*,  Hg  ÀzHJ]. 
Elle  peut  être  considérée  comme  une  combinaison  de  bichlorure  et 
d'amidure  de  mercure.  En  expliquant  la  réaction  qui  détermine  la 
formation  de  ce  corps,  vous  comprendrez  la  signification  du  mot 
amidure.  Supposez  que  l'ammoniaque  agisse  sur  le  bichlorure  de 
mercure,  à  la  manière  des  alcalis  fixes  (potasse,  soude) ,  et  qu'elle 
mette  en  liberté  de  l'oxyde  de  ce  métal;  supposez,  en  outre,  qu'un 
équivalent  d'oxyde ,  à  Vétat  naissant ,  agisse  sur  un  équivalent 
d'ammoniaque,  il  arrivera  que  l'oxyde  de  mercure  sera  réduit  par 
une  portion  de  l'hydrogène  de  l'ammoniaque  ;  il  se  formera  de  l'eau, 
et  le  métal  se  combinera  avec  l'ammoniaque  appauvrie  d'un  tiers 
de  son  hydrogène  :  en  d'autres  termes,  une  molécule  de  mercure 
prend  la  place  d'une  molécule  d'hydrogène.  Les  composés  qui  ont 
un  pareil  mode  de  formation  sont  appelés  amidures ,  parce  qu'on 
est  convenu  d'appeler  amidogène  l'ammoniaque,  lorsqu'on  la  sup- 
pose privée  du  tiers  de  son  hydrogène. 

Voici  comment  on  peut  représenter,  par  des  formules,  la  forma- 

1.  Hg  =  1250  =    73,90 

Gl    =    443  =    26,10 

1693         100,00 
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tion  de  l'araidure  de  mercure,  et  implicitement  celle  du  corps  hypo- 
thétique, que  Ton  appelle  amidogène. 

HgO  +  H*Az  =  HO  +  HgH«Àz 

Bioxyde         Anomo-         Eau.         Amidure  de  —    f   Hg       =  Mercnre. 
de  meroure.      niaqae.  mercure.     """"    {    H*Ai  =  Amidogeoe. 

Combinez ,  par  la  pensée ,  une  molécule  de  cet  amidure  avec 
3  molécules  de  bichlorure  de  mercure,  vous  aurez  ainsi  la  matière 
blanche  à  laquelle  donne  naissance  l'ammoniaque ,  en  agissant 
sur  un  grand  excès  de  bichlorure  mercuriei  * . 

On  profite  de  la  sensibilité  de  cette  réaction  pour  découvrir  des 
traces  d'ammoniaque  libre  dans  l'eau  distillée.  Voici  deux  bocaux 
qui  sont  remplis  de  ce  liquide  :  chacun  d'eux  en  renferme  4  litres. 
A  l'aide  d'une  pipette,  je  laisse  tomber  dans  l'un  d'eux  une  goutte 
d'ammoniaque,  ensuite  j'introduis  dans  tous  deux  une  certaine 
quantité  de  bichlorure  de  mercure  :  après  quelques  instants,  vous 
verrez  l'eau  qui  contient  l'ammoniaque  devenir  opalescente,  tandis 
que  l'autre  restera  limpide. 

Le  sublimé  corrosif  peut  également  servir  de  réactif  pour  déce- 
ler de  petites  quantités  d'albumine  dans  les  liquides  animaux.  La 
réaction  consiste  encore  dans  la  formation  d'un  dépôt  blanc  inso- 
luble. On  a  longuement  discuté  sur  la  nature  de  ce  dépôt.  Les  uns 
y  trouvaient  du  bichlorure ,  d'autres  du  protochlorure ,  d'autres 
enfin  du  bioxyde  :  tous  de  l'albumine.  Dans  chacune  de  ces  anir* 
mations,  il  y  avait  pourtant  quelque  chose  de  vrai.  Le  chimiste  qui 
analyse  le  précipité  peu  de  temps  après  sa  formation,  et  sans  trop 
le  laver,  y  trouve  du  bichlorure  :  celui  qui ,  par  excès  de  soin ,  le 
soumet ,  avant  de  l'analyser ,  à  de  longs  lavages ,  y  trouve  du  bi- 
oxyde :  celui  qui,  sans  trop  le  laver,  l'examine  longtemps  après  sa 
formation,  n'y  trouve  que  du  protochlorure.  Ce  qui  prouve  que  le 
bichlorure  de  mercure  se  combine  tout  d'abord  avec  l'albumine  ;  à  la 
longue,  celle-ci  le  réduit  à  l'état  de  protochlorure,  et,  avec  le  con- 
cours d'un  grand  excès  d'eau ,  elle  peut  même  le  faire  passer  à 
l'état  de  bioxyde. 

Quoi  qu'il  en  soit,  l'albumine  ou  blanc  d'œuf,  est  l'antidote  le 
plus  sûr  contre  les  empoisonnements  par  le  sublimé  corrosif,  puis- 
qu'elle amène  cette  substance  à  1  état  insoluble. 

1 .  Sous  le  nom  de  précipité  blanc ,  on  confond  les  différents  composés  qu'en- 
gendre l'ammoniaque ,  lorsque  dans  des  circonstances  différentes,  elle  «st  mise  en 
contact  avec  le  bichlorure  de  mercure.  Ainsi,  en  versant,  par  exemple ,  une  dissolu- 
tion de  bichlorure  dans  de  Pammoniaque ,  on  obtient  le  chlor amidure  de  mercure 
=  HgCl,  HgH2  Az;  en  versant  l'ammoniaque  dans  le  bichlorure,  on  obtient  lo 
chloramidure  de  mercure  =  [(HgCl  )*,  HgH*  Az]. 

I.  38. 
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Maintenant  que  je  vous  ai  indiqué  le  remède ,  je  vous  signalerai 
les  circonstances  où  Ton  peut,  sans  s'en  douter,  donner  naissance 
au  poison. 

Si  Ton  agite  du  bioxyde  de  mercure  jaune  avec  une  dissolution 
de  sel  ammoniac,  il  se  forme  du  bichlorure  de  mercure  :  en  effet, 
la  liqueur  filtrée  devient  opalescente,  si  l'on  y  verse  un  peu  d'am- 
moniaque. 

M.  Mialhe  a  trouvé  que  du  mercure  métallique,  laissé  en  contact, 
pendant  quelque  temps,  avec  du  sel  ammoniac ,  donne  naissance  a 
du  sublimé  corrosif. 

En  présence  de  ces  faits,  on  serait  tenté  de  demander  si  l'action 
thérapeutique  du  mercure,  à  l'état  de  métal,  ne  tiendrait  pas  à  la 
petite  quantité  de  sublimé  corrosif  qui  se  formerait  par  l'action  qne 
les  chlorures  de  l'économie  exerceraient  sur  le  métal  lui-même.  Il 
est  remarquable  que  les  exhalaisons  du  mercure  sont  plus  dange- 
reuses sur  mer  que  partout  ailleurs.  Pour  combattre  certaines  ma- 
ladies, on  a  l'habitude,  en  Hollande,  de  boire  de  l'eau  qui  a  bouilli 
avec  du  mercure.  Les  effets  de  ce  singulier  remède  ne  seraient-ils 
pas  dus  à  l'action  que  les  chlorures  de  l'eau  naturelle  auraient 
exercée  sur  le  métal  ?  Dans  quelques  instants,  nous  verrons  com- 
ment le  bichlorure  de  mercure  peut  prendre  naissance  par  suite 
d'autres  réactions. 

Le  sublimé  corrosif  est  employé  pour  conserver  les  matières  ani- 
males ,  qu'il  durcit  peu  à  peu ,  probablement  par  suite  de  l'albu- 
mine qu'il  y  rencontre.  Il  sert  aussi,  peut-être  pour  le  même  motif, 
à  préserver  les  bois  de  la  pourriture  sèche  '. 

Ces  applications  ont  heureusement  perdu  de  leur  importance 
depuis  les  découvertes  de  M.  Boucherie  et  de  M.  Gannal.  Ces 
expérimentateurs  conservent  le  bois  et  les  tissus  animaux  au  moyen 
d'injections  faites  avec  des  dissolutions  salines  très-inoffensives  ; 
ils  rendent  par  cela  inutile  l'emploi  d'une  substance  toujours  dan- 
gereuse à  manier. 

Les  meubles  en  bois  qui  ont  été  mouillés  avec  une  dissolution 
alcoolique  de  sublimé  corrosif,  ne  sont  presque  pas  envahis  par  les 
punaises  :  les  plantes  sèches  que  l'on  a  plongées  dans  une  disso- 
lution aqueuse  de  cette  même  substance,  ne  sont  plus  rongées  par 
les  insectes.  C'est  ainsi  que  l'on  conserve  les  herbiers.  Enfin,  le 
sublimé  corrosif  est  employé  en  médecine  pour  combattre  les  ma- 
ladies syphilitiques. 

1.  Cette  sorte  d'altération  des  bois  est  occasionée  par  un  champignon  qni  envahit 
les  parties  intérieures  de  la  fibre  ligneuse  Daus  quelques  usines  on  a  vu,  dans 
l'pKpnre  de  !M>  à  60  jours,  des  piliers  de  bois  ,  mis  hors  de  service  par  la  ponrritnrp 
neohe. 
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Lorsque  le  bichlorure  de  mercure  perd  la  moitié  de  son  chlore , 
il  passe  à  l'état  de  protochlorure.  Les  alchimistes  ont  donné  à  ce 
dernier  composé  une  foule  de  noms  bizarres ,  parmi  lesquels  nous 
avons  conservé  ceux  de  mercure  doux  et  de  calomel.  Ils  le  pré- 
paraient en  broyant  pendant  longtemps ,  un  mélange  formé  de 
\  parties  de  sublimé  corrosif,  et  de  3  parties  de  mercure,  mélange 
qu'ils  faisaient  ensuite  sublimer.  On  conçoit  qu'en  ajoutant  à  du 
bichlorure  de  mercure  autant  de  métal  qu'il  en  contient  déjà ,  on 
le  transforme  en  protochlorure  :  mais  on  conçoit  en  même  temps 
que,  par  ce  procédé,  on  risque  d'obtenir  un  produit  impur  :  aussi 
préfère-t-on  aujourd'hui  le  préparer  par  double  décomposition. 
Dans  ce  but ,  on  convertit  8  parties  de  mercure  en  sulfate  de 
bioxyde,  puis  on  y  ajoute  la  même  quantité  de  métal,  plus  3  par- 
ties de  sel  marin  :  on  fait  un  mélange  intime  que  Ton  soumet  à  la 
distillation  ;  et  pour  que  le  produit  soit  extrêmement  divisé ,  on  le 
fait  arriver ,  lorsqu'il  est  encore  sous  forme  de  vapeur ,  dans  un 
récipient  très-vaste  :  de  cette  manière,  la  vapeur  de  protochlorure 
de  mercure  se  condense  avant  de  toucher  les  parois  du  récipient, 
et  se  dépose  sous  la  forme  d'une  poussière  impalpable.  Ce  procédé 
de  division  a  été  imaginé  par  M.  Soubeiran,  qui  conseille  d'em- 
ployer comme  récipient  une  fontaine  ordinaire  en  grès. 

Le  protochlorure  de  mercure  étant  très-divisé ,  se  lave  mieux  , 
offre  plus  de  chances  de  pureté,  et  se  prête  davantage  aux  exi- 
gences de  la  médecine. 

Les  réactions  qui  ont  lieu  entre  les  matières  que  Ton  met  en 
présence  pour  préparer  le  calomel ,  peuvent  être  représentées  par 
cette  équation. 

Hg  0,  S0«  +  Hg  +  Na  Cl  =  Na  0,  SOl  +  Hg»  Cl 

Sulfate  de  bioxyde         Mer-         Chlorure  Sulfate  de  Protochlo- 

de  mercure.  cure.       de  sodium.  soude.  rure  de  mercure. 

Le  protochlorure  de  mercure  est  donc  composé  de  deux  équiva- 
lents de  métal  et  d'un  équivalent  de  chlore  Hga  Cl  ; f  cristallisé  par 
sublimation  il  se  présente  sous  la  forme  de  prismes  à  base  carrée, 
terminés  par  un  pointement  octaédrique,  et  appartenant  au  2e  sys- 
tème cristallin.  Il  est  blanc,  mais  la  lumière  le  noircit,  parce  qu'elle 
le  décompose  en  chlore  et  en  mercure.  La  décomposition  s'arrête  à 
la  surface.  Il  est  insoluble  dans  l'eau,  l'alcool  et  l'éther,  et  très- 
soluble  dans  l'eau  de  chlore. 

1.  2Hg  =  2500  =    84,94 

01    =    443  =    15,06 

2943        { 00,00 
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Il  est  facilement  attaqué  par  les  acides  azotique  et  chlorhy- 
drique  :  ce  dernier  acide  le.  fait  passer  entièrement  à  l'état  de 
sublimé  corrosif. 

L'action  des  chlorures  alcalins  sur  la  calomel  mérite  toute  notre 
attention.  Si  on  laisse  en  contact,  pendant  quelque  temps;  ou  si, 
pour  abréger,  on  chauffe  du  protochlorure  de  mercure  avec  une 
dissolution  de  sel  ammoniac ,  ou  de  sel  marin ,  ou  de  chlorure  de 
potassium,  il  se  forme  du  sublimé  corrosif,  et  en  même  temps  du 
mercure  est  mis  en  liberté.  M.  Mialhe  et  M.  Selmi  ont  prouvé,  chacun 
de  leur  côté,  que  la  transformation  du  calomel  en  sublimé  corrosif, 
par  l'action  des  chlorures  alcalins,  peut  avoir  lieu  à  la  température 
de  +  38°  à  +  *0°  (température  du  corps  humain) ,  pourvu  que  l'on 
fasse  intervenir  des  matières  organiques.  Ce  fait  est  grave  et  doit 
être  pris  en  sérieuse  considération  par  les  médecins.  Us  ne 
devraient  jamais  administrer  des  chlorures  alcalins  associés  à 
du  calomel  :  ils  devraient  recommander  de  ne  jamais  ingérer  ce 
remède,  peu  de  temps  avant  ou  après  avoir  mangé  des  mets 
salés. 

Le  protochlorure  de  mercure  noircit  dès  qu'il  est  mis  en  contact 
avec  de  l'ammoniaque  liquide.  Il  se  transforme  en  une  matière  qui 
peut  être  considérée  comme  une  combinaison  d'amidure  de  mer- 
cure et  de  calomel  =  Hg'Cl,  HgH*  Az. 

Lorsque  le  calomel  a  été  mal  lavé,  il  renferme  un  peu  de  sublimé 
corrosif.  On  s'en  aperçoit  en  le  digérant  dans  l'alcool,  qui  par 
l'évaporation  laissera  un  léger  résidu,  dont  la  dissolution  aqueuse 
sera  troublée  par  l'ammoniaque.  Quelquefois  le  calomel  contient 
du  sous-nitrate  de  mercure  :  cela  arrive,  quand  il  est  préparé  par 
voie  humide ,  et  par  double  décomposition.  On  s'en  aperçoit  en 
chauffant  une  certaine  quantité  de  ce  produit  dans  un  tube  en 
verre  :  s'il  est  impur,  il  dégagera  une  odeur  nitreuse,  et  même  des 
vapeurs  rutilantes.  On  frelate  quelquefois  le  calomel  avec  du  sul- 
fate de  barite  :  on  découvre  la  fraude  en  chauffant  un  peu  de  ma- 
tière dans  un  tube,  ou  plus  simplement  dans  une  cuillère  :  le  calo- 
mel se  volatilise,  le  sulfate  de  barite  reste. 

Avant  de  passer  aux  sels  mercuriels ,  voyons  les  réactions  les 
plus  saillantes  qui  les  caractérisent. 

On  reconnaîtra  un  sel  mercuriel  soluble  à  ce  que  une  goutte 
de  sa  dissolution  déposée  sur  une  lame  de  cuivre ,  y  produit ,  après 
quelques  instants,  un  tache  blanche,  que  la  chaleur  fait  disparaître. 
Si  le  sel  est  insoluble  ,  on  en  met  un  peu  dans  un  tube  en  verre 
avec  des  petits  fragments  de  potasse,  et  on  chauffe  graduelle- 
ment :  on  verra  bientôt  paraître  des  globules  de  mercure  dans 
la  partie  froide  du  tube.  Quand  on  a  constaté  la  présence  du 
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mercure  dans  le  sel,  il  faut  savoir  quel  est  son  degré  d'oxydation 
Pour  plus  de  simplicité ,  supposons  le  sel  dissous  dans  l'eau  :  si 
quelques  gouttes  de  potasse  liquide  déterminent  dans  la  dissolu- 
tion un  dépôt  jaune  rougeâtre ,  c'est  une  preuve  qu'il  s'agit  d'un 
sel  à  base  de  bioxyde  ;  si  le  dépôt  est  brun ,  le  sel  sera  à  base  de 
protoxyde. 

Quoique  les  sels  mercuriels  soient  nombreux ,  nous  nous  bor- 
nerons à  l'étude  du  sulfate  et  du  fulminate  :  le  premier  sert  à  la 
préparation  du  calomel ,  le  second  à  celle  des  capsules  fulmi- 
nantes. 

Pour  préparer  le  sulfate  de  bioxyde  de  mercure  on  chauffe 
une  certaine  quantité  de  ce  métal ,  avec  un  excès  d'acide  sulfurique 
concentré.  L'excès  d'acide  est  nécessaire ,  autrement  il  se  forme- 
rait du  sulfate  de  protoxyde.  Le  mercure  s'oxyde  aux  dépens  de 
l'oxygène  de  l'acide;  en  même  temps  il  se  forme  du  sulfate  et  il  se 
dégage  beaucoup  d'acide  sulfureux. 

2S05+Hg  =  SO»  +  HgO,SO*    « 

Acide  sol-      Mer-        Acide       Sulfate  de  bi- 
furique.        cure.       sulfu-      oxyde  de  mer- 

reux.  cure. 

Ce  sel  a  l'aspect  d'une  poudre  cristalline  blanche  ;  quelquefois  il 
est  en  petits  cristaux  aiguilliformes.  Mis  en  contact  avec  un  excès 
d'eau,  il  se  décompose  en  un  sel  basique  [(HgO)*,SO*],  connu 
anciennement  sous  le  nom  de  turbith  minéral.  Cette  dernière 
substance  bouillie,  pendant  longtemps ,  avec  de  l'eau ,  se  décom- 
pose, son  acide  se  sépare,  et  on  n'a  plus  que  du  bioxyde. 

Le  sulfate  de  bioxyde  de  mercure  partage  avec  les  autres  sels 
mercuriques,  la  tendance  à  abandonner  peu  à  peu  à  l'eau,  tout  son 
acide  :  au  reste ,  c'est  une  propriété  commune  à  tous  les  sels  à 
base  faible.  Nous  l'avons  déjà  remarquée  pour  les  sels  de  bismuth, 
d'étain  et  d'antimoine.  La  manière  dont  se  comporte  le  sulfate  de 
bioxyde  de  mercure,  sous  l'action  de  l'eau,  est  un  exemple  de 
plus  de  l'indifférence  chimique  de  ce  liquide.  Avec  les  sels  à  base 
faible,  il  joue  le  rôle  de  base;  avec  les  sels  à  acide  faible,  il  joue  le 
rôle  d'acide.  La  tendance  qu'ont  les  sels  mercuriques  solubles  à 
devenir  d'abord  basiques  et  à  abandonner  ainsi  leur  acide,  ne  con- 
stitue donc  pas  un  caractère  spécial  et  distinctif  :  c'est  plutôt  par 
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la  manière ,  dont  ils  se  comportent  avec  l'ammoniaque  ,  c'est-à- 
dire  ,  par  la  facilité  avec  laquelle  ils  forment  des  amidures ,  qu'ils 
se  distinguent  de  tous  les  autres  sels ,  que  nous  avons  étudiés  jus- 
qu'à présent. 

En  parlant  du  cyanogène ,  nous  avons  dit  que  ce  radical ,  en  se 
combinant  avec  l'oxygène,  donnait  naissance  à  3  acides  d'égale  com- 
position et  de  constitution  moléculaire  différente  ;  nous  avons  ajouté, 
que  celui  de  ces  trois  acides  qui  est  représenté  par  deux  molécules 
de  cyanogène  et  deux  molécules  d'oxygène ,  portait  le  nom  &  acide 
fulminique,  et  qu'il  n'avait  pas  encore  été  isolé  :  que  combiné  avec 
le  bioxyde  de  mercure,  il  forme  le  fulminate  de  ce  même  métal,  ou 
le  mercure  fulminant,  qui  sert  à  la  fabrication  des  capsules  pour 
les  armes  à  feu. 

Pour  préparer  ce  sel ,  on  dissout  à  une  douce  chaleur,  nne  par- 
tie de  mercure  dans  42  parties  d'acide  azotique  à  35*  ou  40°  :  on 
verse  peu  à  peu  cette  dissolution,  préalablement  portée  à  +  551, 
dans  4 1  parties  d'alcool  à  86  centésimaux.  L'alcool  doit  se  trouver 
dans  un  matras,  dont  la  capacité  sera  au  moins  6  fois  plus  grande 
que  le  volume  total  du  liquide  qu'il  doit  contenir.  Quelques  minutes 
après  que  le  mélange  a  été  fait,  il  se  manifeste,  au  fond  du  matras, 
un  léger  dégagement  gazeux,  qui  va  en  augmentant  jusqu'à  pro- 
duire un  bouillonnement.  H  se  dégage  alors,  par  le  col,  une  vapeur 
blanchâtre  inflammable,  de  nature  ti  ès-complexe.  Dès  que  la  réac- 
tion est  terminée,  et  que  la  masse  s'est  refroidie,  il  se  forme  un  dépôt 
blanc  grenu  et  cristallin  de  fulminate  de  mercure.  On  jette  ce  sel 
sur  un  filtre,  et  on  le  lave  jusqu'à  ce  que  l'eau  de  lavage  n'ait  plus 
aucune  réaction  acide.  On  enlève  le  filtre ,  et  on  rétend  sur  une 
plaque  de  faïence  chauffée  au-dessous  de  +  4  00°. 

Il  est  difficile  de  donner  la  théorie  de  cette  opération.  Il  s'y 
passe  des  phénomènes  trop  complexes,  pour  qu'on  puisse  les 
représenter  par  une  équation.  Il  y  a  évidemment  une  foule  d'ac- 
tions secondaires,  qu'on  ne  saurait  démêler  de  l'action  princi- 
pale. Quoi  qu'il  en  soit,  grâce  aux  recherches  de  Gay-Lussac  et  de 
M.  Liebig,  on  sait  aujourd'hui  que  ce  sel  est  composé  d'une  molé- 
cule d'acide  fulminique,  et  de  deux  molécules  de  bioxyde  de  mer- 
cure [(HgO^Cy'O*],  sans  être  pourtant  un  sel  basique,  son 
acide  étant  biatomique. 

Le  fulminate  de  mercure  est  en  petits  cristaux  brillants,  d'un 
gris  brunâtre ,  qui  paraissent  transparents  lorsqu'on  les  place  sur 
un  verre  de  montre ,  et  qu'on  les  humecte  avec  quelques  gouttes 
d'eau  :  ils  sont  solubles  dans  430  parties  d'eau  bouillante ,  et  pres- 
que insolubles  dans  l'eau  froide  ;  ils  se  décomposent  avec  flamme 
et  explosion,  lorsqu'ils  sont  chauffés  à  +  488°. 


DIX-NEUVIÈME    LEÇON.  683 

Tant  que  le  fulminate  de  mercure  est  imbibé  d'eau ,  il  ne  pré- 
sente aucun  danger  ;  mais  une  fois  desséché,  il  détonne  facilement, 
si  on  le  frotte  contre  un  corps  dur.  Les  malheurs  qui  arrivent  sou- 
vent dans  les  fabriques  d'amorces  fulminantes,  prouvent  qu'on  ne 
saurait  jamais  prendre  assez  de  précautions,  lorsqu'on  veut  manier 
cette  substance. 

On  prépare  les  capsules  fulminantes ,  en  mêlant  50  parties  de 
nitre  ou  de  pulvérin ,  avec  400  parties  de  fulminate  de  mercure, 
préalablement  imbibé  de  20  parties  d'eau  :  on  triture  le  mélange 
sur  une  table  de  marbre,  avec  une  molette  en  bois  de  gaïac.  On 
introduit  la  pâte  encore  humide  dans  les  capsules  métalliques  où 
elle  se  dessèche.  Pour  prévenir  les  effets  de  l'humidité ,  on  la 
recouvre  d'une  légère  couche  de  vernis  à  la  gomme  laque.  Un 
kilogramme  de  mercure  suffît  pour  préparer  40,000  capsules. 

Le  mercure  ne  se  combine  en  général  qu'avec  les  métaux  dont 
le  point  de  fusion  n'est  pas  très-élevé.  Ses  alliages  portent  le  nom 
<¥  amalgames.  Vous  voyez  inscrits  au  tableau  ci-dessous  ceux  qui 
sont  l'objet  de  quelque  application. 

AMALGAMES  LES  PLUS  IMPORTANTS. 

_  tJ110""  ]  pour  eiciter  les  machines  électriques, 

i  Bismuth  \  pourétamer  les  ballons. 

4  Mercure  ) 

9  Alliage  de  D'Arcet  |  ftlsiWe  à  +  53 

i  Mercure ) 

4  Etain. . .  |        p  étamep  les  giaCes. 
1  Mercure,  j 

Le  dernier  de  ces  amalgames  est  le  plus  important.  Sa  compo- 
sition n'est  pas  constante,  et  il  suffît  de  connaître  les  circonstances 
dans  lesquelles  il  se  forme  pour  voir  qu'il  ne  peut  pas  en  être 
autrement.  En  effet,  pour  étamer  une  glace,  on  ne  lui  applique  pas 
l'amalgame  tout  fait,  mais  on  commence  par  étendre  sur  une 
plaque  parfaitement  horizontale,  une  mince  feuille  d'étain,  dont  la 
dimension  doit  être  la  même  que  celle  de  la  glace  que  l'on  veut 
étamer  ;  puis  on  imbibe  cette  feuille  avec  du  mercure ,  en  prome- 
nant une  petite  quantité  de  ce  métal  sur  sa  surface,  à  l'aide  d'une 
patte  de  lièvre.  Après  cette  première  imbibition,  on  y  verse  encore 
du  mercure ,  de  manière  à  faire  une  couche  de  4  à  5  millimètres 
d'épaisseur.  Quand  ces  préparatifs  sont  terminés,  on  glisse  la 
glace  sur  la  feuille  métallique ,  de  telle  sorte  qu'elle  pousse  devant 
elle  l'excès  du  métal  liquide.  Lorsque  les  deux  surfaces  coïncident 
parfaitement  dans  toute  leur  étendue  4  on  les  abandonne  à  elles- 


684  CHIMIE    ÉLÉMENTAIRE. 

mêmes ,  sous  une  certaine  pression ,  pendant  45  à  30  jours.  Les 
métaux  adhèrent  ainsi  à  la  surface  du  verre,  et  rétamage  est  fait. 
Il  est  évident  que  les  deux  métaux  s'allient  entre  eux,  et  que  c'est 
à  l'état  d'amalgame  qu'ils  adhèrent  à  la  glace  ;  mais  il  est  certain 
que  cet  amalgame  ne  peut  pas  avoir  la  même  composition  sur  tous 
ses  points  :  aussi  les  analyses  du  tain  des  glaces  ne  sont  presque 
jamais  concordantes. 

Parlons  de  Yargent . 

Jusqu'ici  nous  avons  commencé  l'étude  de  chaque  métal  par 
l'étude  des  moyens  à  l'aide  desquels  on  se  le  procure  sous  sa 
forme  la  plus  commune.  Quoique  cette  méthode  soit  blâmable  sous 
certains  rapports,  elle  ne  manque  pas  d'avoir  des  avantages.  Les 
métaux  dont  nous  nous  servons  sont  un  produit  de  l'art  plutôt  que 
de  la  nature  :  quand  même  on  en  trouverait  à  l'état  natif,  il  fau- 
drait toujours  les  soumettre  à  quelque  traitement,  pour  les  amener 
dans  l'état  sous  lequel  ils  nous  sont  utiles.  Il  m'a  semblé  qu'il 
valait  donc  mieux  commencer  par  apprendre  la  manière  d'être  d'un 
métal  dans  la  nature,  avant  de  le  connaître  tel  que  l'art  l'avait  fait. 
Cependant  c'est  la  méthode  contraire  que  l'on  suit  ordinairement  : 
dans  les  ouvrages  surtout,  les  notions  métallurgiques  viennent  tou- 
jours après  l'histoire  chimique  du  métal  auquel  elles  se  rapportent. 
Pour  justifier  cette  méthode,  on^dit  qu'il  serait  difficile  de  com- 
prendre les  réactions  qui  se  passent  dans  le  traitement  des  mine- 
rais ,  si  l'on  ignorait  les  propriétés  chimiques  des  métaux  qu'ils 
renferment.  Ce  motif  serait  très-puissant  si ,  avant  de  se  livrer  à 
l'étude  spéciale  des  métaux,  on  n'avait  aucune  notion  sur  ce  genre 
de  corps  et  sur  leurs  principaux  dérivés.  Mais ,  d'ordinaire ,  on  a 
déjà  des  idées  générales  sur  les  métaux ,  les  oxydes ,  les  sulfures , 
les  chlorures  et  les  sels.  Au  surplus,  en  faisant  de  la  partie  métal- 
lurgique une  espèce  d'appendice  à  l'histoire  chimique  d'un  métal , 
on  habitue  l'esprit  à  regarder  ces  deux  groupes  d'idées  comme 
n'étant  pas  solidaires  ;  d'autant  plus  que  l'un  d'eux  se  présente  par 
la  voie  expérimentale,  l'autre  par  la  voie  descriptive.  Ce  manque 
de  solidarité  entre  deux  ordres  de  faits  qui  se  tiennent  pourtant 
d'une  manière  fort  étroite,  a  souvent  pour  résultat  l'oubli  de  celui 
qui  a  le  moins  frappé  les  sens.  Bien  des  fois  j'ai  entendu  des 
jeunes  gens  parler  très-bien ,  par  exemple ,  des  principales  pro- 
priétés du  zinc ,  du  plomb ,  du  cuivre ,  décrire  exactement  les 
dérivés  de  ces  métaux ,  raisonner  sur  leurs  transformations  et 
leurs  métamorphoses,  puis  confondre  la  blende  avec  la  galène,  ou 
celle-ci  avec  la  pyrite,  et  ignorer  les  phases  principales  de  leur 
traitement  :  en  sorte  qu'ils  savaient  cù  allait  un  métal,  pour  ainsi 
dire,  et  non  d  où  il  venait.  En  faisant  des  notions  métallurgiques 
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une  préface  à  l'étude  des  métaux ,  on  met ,  ce  me  semble ,  plus 
d'unité  dans  cette  étude  même.  Le  résultat  de  cette  méthode , 
c'est  que  la  vue  d'un  métal  réveillera  le  souvenir  de  son  minerai, 
car  ce  dernier  a  été  le  point  de  départ  pour  arriver  au  premier. 

Je  dois  toutefois  faire  une  exception  en  ce  qui  concerne  l'ar- 
gent, et  suivre  l'usage  général.  Dans  le  traitement  des  minerais 
de  ce  métal ,  il  se  passe  des  réactions  si  complexes ,  qu'il  serait 
impossible  de  les  démêler  sans  une  connaissance  détaillée  des 
propriétés  chimiques  de  certains  composés  argentifères.  C'est 
pourquoi  je  vous  entretiendrai  tout  d'abord  de  l'argent  et  de  ses 
principaux  dérivés,  pour  vous  faire  plus  tard  mieux  comprendre 
sa  métallurgie. 

L'argent  pur  est  le  plus  blanc  de  tous  les  métaux ,  et  il  ne  le 
cède  guère  qu'à  l'acier,  pour  l'éclat  de  son  poli.  Après  l'or,  c'est 
le  métal  le  plus  malléable  et  le  plus  ductile.  Un  gramme  d'argent 
peut  donner  un  fil  de  2,400  mètres  de  longueur.  Il  occupe  le  4e  rang 
parmi  les  métaux  tenaces.  Sa  densité  est  4  0,5  ;  elle  est  plus  grande 
pour  le  métal  fondu  :  en  effet,  un  morceau  d'argent  surnage  dans  un 
bain  du  même  métal.  L'argent  fond  vers  +  4  000°,  et  à  une  tempéra- 
ture encore  plus  élevée,  il  répand  des  vapeurs.  A  l'état  de  fusion, 
il  jouit  de  la  singulière  propriété  d'absorber  environ  22  fois  son 
volume  d'oxygène,  qu'il  abandonne  en  se  refroidissant.  Cette  der- 
nière circonstance  explique  pourquoi  l'argent  roche;  c'est-à-dire 
pourquoi ,  au  moment  où  il  passe  de  l'état  liquide  à  l'état  solide , 
il  donne  souvent  lieu  à  une  sorte  de  projection  de  métal  encore 
liquide.  Ce  phénomène  tient  à  l'oxygène  qui  se  dégage  des  parties 
centrales  et  qui  déchire  la  couche  corticale  déjà  solidifiée. 

M.  H.  Rose  a  observé  que  le  phénomène  du  rochage  a  lieu 
même  quand  l'argent  a  été  fondu  à  l'abri  de  l'air,  pourvu  qu'il  se 
soit  trouvé  en  présence  de  matières  qui  lui  aient  fourni  de 
l'oxygène  V 

L'argent  est  un  métal  inoxydable  dans  les  circonstances  ordi- 
naires ;  qualité  qui  le  rend  très-utile  dans  les  transactions  sociales. 
Il  n'est  même  pas  oxydé  sous  l'influence  des  alcalis  et  de  la  cha- 
leur ;  ce  qui  explique  son  emploi  sous  la  forme  de  creuset. 

L'acide  azotique  est  de  tous  les  acides  le  seul  qui ,  à  l'état  de 

i.  On  admet  que  l'argent  qni  contient  de  très-petites  quantités  de  métaux  étran- 
gers ne  possède  pas  la  propriété  d'absorber  de  l'oxygène  par  la  fusion.  S'il  en  était 
réellement  ainsi ,  l'argent  qni  ne  serait  pas  chimiquement  pur  ne  devrait  pas 
rocher.  fMais  pourquoi  donc  les  boutons  de  retour  dans  les  estais  à  la  coupelle 
rochent-ilê  si  souvent?  on  sait  que  l'argent  qni  provient  de  pareils  essais -renferme 
toujours  du  plomb.  Cependant  d'après  une  observation:  de' M.  Le  vol,  il  suffit  d'a- 
jouter de  l'or,  en  proportion  convenable,  à  l'argent  fondu,  pour  qu'à  l'instant  même 
l'oxvgène  se  dégage  si  rapidement,  qu'il  en  résulte  une  effervescence. 

I.  39 
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dilution ,  attaque  facilement  l'argent  :  l'acide  chlorhydrique  l'at- 
taque à  peine,  et  l'acide  sulfurique  n'agit  qu'autant  qu'il  est  con- 
centré et  bouillant.  L'acide  hydrosulfurique  le  noircit  instantané- 
ment, parce  que  la  surface  du  métal  se  recouvre  de  sulfure 
d'argent.  La  teinte  noire  que  prend  l'argenterie  des  ménages ,  et 
celle  des  magasins  éclairés  au  gaz  mal  purifié ,  doit  être  attribuée 
à  cette  cause  :  en  effet,  dans  l'intérieur  des  maisons ,  il  y  a  sou- 
vent des  exhalaisons  d'hydrogène  sulfuré,  et  le  gaz  impur  en  ren- 
ferme aussi  des  traces. 

L'argent  se  ternit  lorsqu'on  le  laisse  en  contact  avec  du  sel 
marin,  vu  qu'il  se  forme  à  sa  surface  une  pellicule  de  chlorure  d'ar- 
gent :  ce  qui  prouve  que  ce  n'est  point  par  luxe,  mais  pour  les  con- 
server, que  l'on  dore  l'intérieur  des  salières  d'argent.  Ce  métal  se 
ternit  aussi  lorsqu'on  le  laisse  en  contact  avec  du  bichlorure  de 
cuivre.  Dans  ce  cas,  la  chloruration  de  l'argent  est  évidente,  puis- 
qu'il y  a  formation  d'oxychlorure  de  cuivre  :  la  formation  de  ce 
dernier  corps  est  un  indice,  que  le  bichlorure  est  réduit  à  l'état  de 
protochlorure. 

L'argent  peut  donner  naissance  à  3  oxydes,  dont  un  seul,  le 
protoxyde,  arrêtera  notre  attention.  Quant  au  sous-oxyde  (Àg*0) 
et  au  bioxyde  (Ag  0") ,  ils  n'ont  pour  nous  aucun  intérêt. 

Lorsqu'on  verse  un  excès  de  potasse  dans  une  dissolution 
d'azotate  d'argent,  il  se  forme  un  dépôt  brun  clair  d'oxyde  d'ar- 
gent hydraté,  qui  prend  une  couleur  olive  en  se  desséchant.  Dès 
qu'il  a  changé  de  couleur ,  il  est  devenu  anhydre  ;  il  est  alors 
composé  d'un  équivalent  de  métal ,  et  d'un  équivalent  d'oxygène 
(ÀgO).  '  Il  se  décompose  par  la  chaleur,  et  beaucoup  plus  lente- 
ment par  la  lumière.  Mis  en  contact  pendant  quelque  temps  avec 
du  mercure,  il  abandonne  son  oxygène  pour  former  un  amal- 
game*. 

L'oxyde  d'argent  hydraté  est  soluble  dans  l'ammoniaque  ;  aussi 
ne  remarque-t-on  aucune  décomposition  apparente,  lorsqu'on  verse 
un  excès  d'ammoniaque  liquide  dans  une  dissolution  d'un  sel 
d'argent.  Si  on  fait  digérer  de  l'oxyde  d'argent  dans  de  l'ammo- 
niaque très-concentrée ,  il  se  forme  une  poudre  noire  très-explo- 
sive, qui  est  connue  sous  le  nom  d'argent  fulminant.  Plusieurs 
chimistes  considèrent  cette  substance  comme  un  amidure. 

1.  Ag  s=  1349  =    93,10 

0     =s     100  =       «,90 

1449        100,00 

2.  n  paraît  qu'an  amalgame  d'argent  préparé  de  cette  manière ,  tient  en  disso- 
lution on  en  suspension  une  certaine  quantité  d'o&yde  d'argent.  En  effet,  cet  amal- 
ame,  qui  parait  d'ailleurs  très-pur,  dégage  de  l'oxygène  lorsqu'on  le  chauffe. 
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Ag  0  +  H5  Az  =  Az  H9  Ag  +  HO 

Amidure 
d'argent. 

D'autres  le  considèrent  comme  un  azoture. 

3AgO+H»Az  =  AzAg«  +  3HO 

Azoture 
d'argent. 

Ce  qu'il  y  a  de  certain ,  c'est  qu  on  ne  connaît  pas  encore  sa 
composition. 

Malgré  son  instabilité,  l'oxyde  d'argent  est  une  base  énergique, 
car  les  sels  qu'il  forme,  en  se  combinant  avec  des  acides  puissants, 
n'ont  aucune  réaction. 

La  facilité  avec  laquelle  il  se  réduit,  explique  pourquoi  on  n'en 
trouve  pas  dans  la  nature.  Il  n'en  est  plus  de  même  du  sulfure 
d'argent,  qui,  de  tous  les  minéraux  argentifères,  est  peut-être  le 
plus  répandu. 

Le  sulfure  d'argent  naturel  est  gris-noir  ;  il  est  doué  d'un  cer- 
tain éclat  et  d'une  certaine  malléabilité.  Dans  la  nature ,  on  le 
trouve  cristallisé  sous  la  forme  d'octaèdres  réguliers  ou  de  cubes. 
Sa  densité  est  7,2  :  il  est  fusible  ;  ce  qui  permet  de  le  préparer 
directement,  en  chauffant  un  mélange  d'argent  et  de  soufre.  On 
peut  aussi  le  préparer  par  voie  humide ,  en  décomposant  un  sel 
soluble  d'argent  par  un  courant  d'hydrogène  sulfuré  :  ainsi  pré- 
paré, il  est  pulvérulent,  mais  par  la  fusion,  on  peut  lui  faire 
prendre  l'aspect  cristallin  :  d'ailleurs,  il  suffit  de  le  frotter  dans  un 
mortier  en  agathe,  pour  lui  donner  un  éclat  métallique. 

Le  sulfure  d'argent  est  composé  d'un  équivalent  de  métal  et 
d'un  équivalent  de  soufre  =  (Ag  S) . !  Soumis  au  grillage ,  il  se  dé- 
compose en  ses  éléments  ;  le  métal  reste,  et  le  soufre  se  dégage 
sous  forme  d'acide  sulfureux.  Grillé  avec  du  sel  marin ,  il  passe  à 
l'état  de  chlorure  :  il  subit  le  même  changement  à  froid,  si  on  le 
laisse  en  contact  pendant  longtemps  avec  du  bichlorure  de  cuivre. 
Tous  les  ouvrages  affirment  que  ce  dernier  réactif  n'attaque  le 
6ulfure  d'argent  qu'en  présence  du  sel  marin  ;  ce  n'est  pas  exact  : 
l'action  du  bichlorure  seul  est  très-lente ,  mais  elle  est  imman- 
quable; la  présence  du  sel  marin  ne  fait  que  la  rendre  plus 
prompte. 

Le  protochlorure  de  cuivre  humide  ,  malgré  son  insolubilité  , 

1.  Ag  =  1349  =    87,09 

S     =    200  =     12,91 

1549  r=  100,00 
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réduit  le  sulfure  d'argent  avec  assez  de  célérité  :  il  se  forme  du 
sulfure  de  cuivre  et  de  l'argent  métallique. 

Le  sulfure  d'argent ,  broyé  avec  du  mercure ,  cède  son  soufre  à 
une  partie  de  ce  métal,  et  l'argent  réduit  s'amalgame  avec  l'autre 
partie. 

La  connaissance  de  toutes  ces  réactions  nous  sera  utile  plus 
tard,  pour  bien  comprendre  l'amalgamation  américaine. 

Le  sulfure  d'argent  a  beaucoup  de  tendance  à  se  combiner  avec 
d'autres  sulfures  :  ce  qui  explique  comment  il  se  fait,  que  presque 
tous  les  sulfures  naturels  sont  plus  ou  moins  argentifères. 

L'argent  se  combine  avec  le  chlore,  dans  les  mêmes  propor- 
tions qu'avec  le  soufre  et  l'oxygène.  La  formule  du  chlorure  d'ar- 
gent est  donc  Ag  Cl.  * 

On  obtient  ce  composé ,  toutes  les  fois  qu'une  dissolution  d'un 
sel  d'argent  est  mise  en  contact  avec  un  chlorure,  ou  de  l'acide 
chlorhydrique.  Gomme  le  chlorure  d'argent  est  insoluble ,  il  se 
sépare  sous  forme  d'une  masse  blanche  caillebotée.  Il  prend 
naissance  également  toutes  les  fois  qu'un  composé  argentique  est 
grillé  avec  du  sel  marin.  On  peut  l'obtenir  cristallisé,  en  abandon- 
nant à  une  évaporation  spontanée,  sa  dissolution  ammoniacale 
ou  chlorhydrique  :  dans  les  deux  cas,  il  prend  la  forme  octaédrique, 
qui  est  la  même  que  celle  qu'on  lui  trouve  dans  la  nature. 

Le  chlorure  d'argent  se  dissout  en  faible  quantité  dans  l'eau 
salée  :  à  +  40",  ce  liquide  saturé  en  dissout  une  quantité  qui  est 
égale  à  -~~  du  sel  qull  renferme  :  à  +  4  8°  la  quantité  s'élève 
à  ttïzz  ;  à  H-  100°  elle  devient  égale  à  -^^  ;  à  zéro,  elle  est  pres- 
que nulle. 

L'hyposulfite  de  soude  est  aussi  un  bon  dissolvant  du  chlorure 
d'argent  :  sa  faculté  de  dissolution  est  de  beaucoup  supérieure  à 
celle  du  sel  marin 

Le  chlorure  d'argent  est  très-sensible  à  l'action  de  la  lumière. 
Lorsqu'on  l'expose  aux  rayons  du  soleil,  il  devient  immédiatement 
violet;  à  la  lumière  diffuse,  la  coloration  se  manifeste  avec  plus  de 
lenteur.  Le  chlorure  violet  n'est  plus  entièrement  soluble  dans 
l'ammoniaque  :  la  portion  qui  reste  indissoute  est  de  l'argent  mé- 
tallique. La  coloration  du  chlorure  d'argent  est  donc  le  résultat 
d'une  décomposition. 

Le  chlorure  d'argent  fond  vers  +  260°,  et  il  se  fige  en  pre- 
•  nant  l'aspect  d'une  matière  cornée,  qu'on  peut  couper  au  couteau. 

!.  Ag  =  1349  =    76,28 

Cl    =    443  =    24,72 

4792        100,0fr 
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Chauffé  à  une  température  plus  élevée,  le  chlorure  d'argent  répand, 
des  vapeurs  ,  mai9  on  ne  peut  pas  le  distiller  :  cependant  ces  va- 
peurs peuvent  être  entraînées  assez  loin,  si  elles  se  trouvent  mê- 
lées à  des  vapeurs  de  sel  marin. 

Le  fer  et  le  zinc  réduisent  immédiatement ,  et  avec  élévation  de 
température,  le  chlorure  d'argent  cailleboté  et  humide  ;  lorsque  le 
chlorure  est  fondu,  ces  deux  métaux  le  réduisent  assez  rapidement^ 
si  leur  action  est  aidée  par  celle  de  l'acide  sulfurique  \  Il  est 
aussi  réduit  par  le  mercure,  mais  avec  lenteur  :  il  se  forme  un 
amalgame  et  du  calomel  (protochlorure  de  mercure).  Enfin,  il  est 
encore  réduit  par  le  protochlorure  de  cuivre.  Si  l'on  mêle  une. 
certaine  quantité  de  cette  substance  avec  du  chlorure  d'argent  et 
de  l'eau,  et  qu'après  quelques  minutes,  on  décante  le  liquide,  et 
on  lave  le  résidu  avec  de  l'ammoniaque,  il  restera  de  l'argent' 
métallique  très-divisé. 

Les  sulfures  métalliques  et  le  chlorure  d'argent  abandonnés  à  un 
contact  prolongé ,  échangent  leurs  éléments  de  telle  sorte ,  que 
l'on  obtient  du  sulfure  d'argent  et  des  chlorures  métalliques.  La 
décomposition  est  plus  grande  par  les  sulfures  électro-positifs, 
( cadmium,  plomb,  zinc,  etc.,  etc.,),  que  par  les  sulfures  électro- 
négatifs (antimoine,  mercure,  etc.,  etc.).  Lorsqu'on  écarte  l'ob- 
stacle qu'apporte  une  trop  grande  cohésion,  il  est  facile  de  con- 
stater cette  sorte  de  décomposition.  Si  l'on  broie  avec  de  l'eau  un 
mélange  de  sulfure  de  cadmium  et  de  chlorure  d'argent  non 
fondu ,  on  voit  que  la  couleur  jaune  de  la  masse  passe  au  bistre, 
puis  au  noir  :  si  on  la  jette  sur  un  filtre ,  on  trouvera  que  la 
liqueur  qui  passe  limpide,  renferme  du  chlorure  de  cadmium. 
La  vapeur  de  chlorure  d'argent  ne  peut  traverser  une  couche 
formée  de  sulfures  métalliques  électro-positifs  sans  se  décom- 
poser. 

Ces  faits  expliquent  pourquoi  dans  les  gîtes  métalliques  sulfu- 
rifères,  on  ne  trouve  jamais  de  chlorure  d'argent  en  contact  immé- 
diat avec  la  galène,  la  blende  ou  d'autres  sulfures.  L'argent  y  est 
à  l'état  natif,  ou  à  l'état  de  sulfure  simple,  ou  multiple  :  on  ne  le 
rencontre  sous  forme  de  chlorure,  que  près  de  la  surface  du  sol. 

Le  chlorure  d'argent  sert  aux"  expériences  photographiques  ,  à 
cause  de  son  impressionnabilité  à  l'action  de  la  lumière.  Il  sert 
aussi  pour  la  préparation  de  l'argent  chimiquement  pur.  A  cet 
effet,  on  fond  à  la  chaleur  blanche,  un  mélange  de  400  parties  de 
chlorure  d'argent,  de 70  parties  de  craie,  et  de  4  à  5  parties  de  char- 

i.  Cette  réaction  est  mise  à  profit  dans  les  laboratoires  pour  nettoyer,  en  peu 
d'instants,  les  capsules  en  porcelaine  qui  sont  enduites  de  chlorure  d'argent  fondu. 
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bon  :  il  se  dégage  de  l'oxyde  de  carbone ,  il  se  forme  du  chlorure 
de  calcium,  et  l'argent  est  mis  en  liberté  :  après  l'expérience,  on 
le  trouve,  sous  la  forme  d'un  culot,  au  fond  du  creuset.  On  peut  se 
servir  d'un  procédé  encore  plus  simple,  que  l'on  doit  à  M.  Pog- 
gendorf  :  on  dépose  du  chlorure  d'argent  encore  humide,  dans  une 
capsule  de  platine,  et  on  le  recouvre  d'acide  sulfurique  étendu  de 
9  parties  d'eau  ;  puis  on  introduit  dans  la  capsule  un  cylindre  d'ar- 
gile poreuse ,  contenant  une  certaine  quantité  du  même  liquide, 
et  une  plaque  de  zinc  amalgamé.  Si  à  l'aide  d'un  fil  de  cuivre, 
on  met  en  communication  la  lame  de  zinc  avec  la  capsule  de  pla- 
tine, la  réduction  du  chlorure  commence  aussitôt,  l'argent  est 
amené  à  l'état  d'épongé.  On  le  lave  d'abord  à  l'eau  pure,  puisa 
l'eau  ammoniacale. 

Le  bromure  et  Yiodure  d'argent  ont  une  composition  analogue 
à  celle  du  chlorure  :  c'est  toujours  un  équivalent  de  métalloïde, 
et  un  équivalent  de  métal. 

Le  bromure  (AgBr)  •  se  distingue  du  chlorure  par  son  inalté- 
rabilité à  l'action  de  la  lumière,  ou  pour  mieux  dire,  par  son  alté- 
rabilité prompte  et  immédiate  ;  car  ce  composé  préparé  à  la  lumière 
artificielle  est  parfaitement  blanc,  mais  dès  qu'il  est  frappé  par  la 
lumière  diffuse ,  il  prend  instantanément  une  teinte  jaunâtre,  qui 
ne  change  plus,  quelle  que  soit  l'intensité  de  la  lumière  à  laquelle 
on  l'exposera  ultérieurement.  Du  reste,  le  bromure  d'argent  est,  lui 
aussi,  soluble  dans  l'ammoniaque  et  dans  les  dissolutions  d'hypo- 
sulfites  alcalins. 

Viodure  d'argent  (Agi)  *.  au  contraire,  est  très  peu  soluble 
dans  ces  réactifs,  mais  en  revanche ,  il  s'altère  sous  l'action  de  la 
lumière.  Lorsqu'il  y  reste  exposé  assez  longtemps,  il  passe  du 
jaune,  qui  est  sa  couleur  naturelle ,  au  bistre,  puis  au  noir.  Ces 
trois  composés  partagent  pour  ainsi  dire,  les  mêmes  propriétés, 
chacun  dans  les  limites  relatives  de  leur  énergie  chimique.  On  les 
trouve  tous  les  trois  dans  la  nature  ;  et  dans  quelques  localités, 
on  les  exploite  comme  de  riches  minerais  d'argent. 

Avant  d'arriver  aux  sels  d'argent ,  voyons  quelles  sont  leurs 
réactions  les  plus  caractéristiques. 
Tous  les  sels  d'argent  sont  altérés  par  la  lumière  :  tous  laissent 

1.  Ag  =  1349  =    57,44 
Br  =r  1000  =    42,56 

2349        100,00 

2.  Ag  =  1349  =    45,98 

I    =  1586  =.    54,02 

2935        100,00 


DIX-NEUVIÈME    LEÇON.  691 

de  l'argent  métallique  par  la  calcination,  si  toutefois  leur  acide  est 
volatil  ou  décomposable  par  la  chaleur.  Ceux  qui  sont  insolubles , 
et  qui  résistent  à  une  température  élevée  r  jaunissent  presque  de 
suite,  si  on  les  fait  bouillir  avec  une  dissolution  de  phosphate  de 
soude  :  cette  réaction  est  due  à  la  formation  de  phosphate  d'ar- 
gent, par  suite  d'un  double  échange.  On  reconnaît  aisément  les 
sels  solubles  argentiques,  au  précipité  qui  se  forme  dans  leurs 
dissolutions,  lorsqu'on  y  introduit  de  l'acide  chlorhydrique  ou  un 
chlorure  ;  le  précipité  est  du  chlorure  d'argent  qu'on  reconnaît 
à  son  aspect  cailleboté ,  à  sa  solubilité  dans  l'ammoniaque ,  à  son 
insolubilité  dans  l'acide  azotique ,  et  à  l'altération  qu'il  éprouve 
sous  l'action  de  la  lumière. 

Parmi  tous  les  sels  à  base  d'oxyde  d'argent,  X azotate  est  le 
seul  qui  doit  nous  arrêter.  Il  est  vrai  que  d'autres  sels  de  ce  même 
métal  ont  été,  dans  ces  derniers  temps ,  l'objet  de  belles  et  utiles 
applications,  mais  leurs  acides  étant  de  nature  organique ,  ce  n'est 
pas  le  moment  d'en  parler. 

Nous  avons  déjà  dit  que  l'argent  se  laisse  attaquer  et  dissoudre 
très-facilement  par  l'acide  azotique.  En  évaporant  la  dissolution 
acide,  on  obtient  Y  azotate  d'argent  sous  la  forme  de  lames  rhom- 
boïdales. 

Ce  sel  est  anhydre,  sa  formule  est  AgO,  Az  08.  *  Il  fond  avant 
la  chaleur  rouge  :  à  une  température  plus  élevée ,  il  se  décom- 
pose ,  comme  tous  les  azotates ,  et  laisse  de  l'argent  métallique 
pour  résidu. 

Lorsqu'on  l'entretient  en  fusion,  pendant  quelque  temps,  il 
noircit.  Dans  cet  état ,  il  constitue  la  pierre  infernale ,  dont  les 
chirurgiens  font  usage ,  sous  la  forme  de  petits  cylindres ,  pour 
brûler  les  chairs  baveuses. 

Il  arrive  quelquefois  que  la  pierre  infernale  renferme  du  sous- 
azotate  de  cuivre ,  car  il  est  très-commode ,  quand  on  veut  de 
l'azotate  d'argent ,  de  dissoudre  une  pièce  de  monnaie  dans  de 
l'eau  forte  :  mais  comme  la  monnaie  d'argent  contient  toujours  du 
cuivre,  l'azotate  qui  en  provient,  est  nécessairement  impur. 

Le  moyen  le  plus  sûr  pour  purifier  l'azotate  d'argent,  est  celui 
qui  a  été  proposé  par  Gay-Lussac,  et  qui  est  fondé  sur  la  faculté 
basique,  plus  grande,  pour  l'oxyde  d'argent,  que  pour  l'oxyde  de 


i. 


t*ZTolZ    ^J}  Oxyde  d'argent 68,27 

À*  =    175=      8j23  j  Ac.de  azalique 31,iJ 


2124         100,00  100,00 
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cuivre.  On  mêle  à  froid  \  de  la  dissolution  du  sel  impur,  avec  ud 
excès  de  potasse  :  les  deux  oxydes  d'argent  et  de  cuivre  se  préci- 
pitent entièrement  :  on  les  lave  avec  soin  à  l'eau  froide ,  et  on  les 
ajoute  aux  autres  |  de  la  dissolution.  Si  Ton  fait  bouillir  le  mélange 
ou  bien  si  on  le  laisse  en  un  lieu  tiède,  pendant  plusieurs  heures, 
tout  l'oxyde  de  cuivre  qui  est  dissous  se  précipite ,  et  cède  ainsi 
sa  place  à  une  quantité  équivalente  d'oxyde  d'argent.  On  filtre, 
on  évapore  la  liqueur  filtrée,  et  l'on  obtient  de  cette  manière, 
l'azotate  d'argent  chimiquement  pur. 

Ce  sel  est  facilement  décomposé  par  les  substances  organiques, 
notamment  sous  l'influence  de  la  lumière.  Aussi  noircit-il  la 
peau  ',  et  sert-il  comme  encre  pour  marquer  le  linge  *. 

Les  coiffeurs  vendent,  sous  le  nom  d'eau  de  Perse  ou  d'eau  de 
Chine,  une  dissolu  lion  d'azotate  d'argent  qui  sert  à  teindre  les 
cheveux  ;  c'est  encore  à  la  réaction  de  la  matière  organique  et  à 
l'influence  de  la  lumière  qu'est  due  la  coloration  noire. 

Les  médecins  emploient  l'azotate  d'argent  comme  anti-épilep- 
tique,  mais  il  a  l'inconvénient  de  donner  aux  malades  un  teint 
livide.  On  a  aussi  proposé  l'azotate  d'argent  comme  un  vésica- 
toire,  dont  l'action  serait  prompte  et  point  douloureuse.  On  pro- 
mène sur  l'endroit  voulu  de  la  peau  la  pointe  mouillée  d'un 
cylindre  de  pierre  infernale,  jusqu'à  ce  qu'il  se  forme  une  tache 
grise  :  une  heure  après  la  vessie  apparaît. 

L'argent  peut  s'allier  à  beaucoup  de  métaux,  mais  c'est  avec  le 
cuivre  qu'il  forme  les  alliages  les  plus  importants.  La  monnaie 
d'argent  n'est  qu'un  alliage  de  cette  nature.  Si  la  monnaie  était 
formée  d'argent  pur,  elle  s'userait  vite ,  et  ses  empreintes  per- 
draient bientôt  la  finesse  de  leurs  contours.  L'addition  du  cuivre 
à  l'argent  a  donc  pour  but  de  donner  plus  de  dureté  à  ce  métal, 
et  de  le  rendre  plus  durable  *. 

1 .  Les  chimistes  ont  très-souvent  les  mains  tachées  par  l'azotate  d'argent.  Les 
taches  persistent  plusieurs  jours,  si  on  ne  les  fait  pas  disparaître  par  une  dissolution 
de  cyanure,  on  d'iodnre  de  potassium. 

2.  Pour  préparer  la  liqueur  qui  doit  servir  à  marquer  le  linge ,  on  dissout  2  par- 
ties d'azotate  d'argent  dans  7  parties  d'eau  distillée ,  à  laquelle  on  ajoute  1  partie 
de  gomme  arabique  ;  on  donne  de  la  fermeté  à  l'endroit  du  linge  qui  doit  être  mar» 
que ,  en  le  repassant  après  l'avoir  empesé.  Pour  mieux  voir  les  lettres  que  Ton  trace, 
on  colore  le  liquide  avec  un  )>eu  d'encre  de  Chine. 

On  prétend  que  les  marques  au  nitrate  d'argent  sont  ineffaçables.  Ce  n'est  pas 
exact  :  elles  peuvent  être  enlevées  en  tenant  trempée  la  partie  marquée  du  linge 
dans  l'eau  de  chlore  :  dès  que  la  marque  a  blanchi,  on  lave  à  Peau  pore,  puis  à  l'eai 
ammoniacale.  •    • 

3.  M.  Germain  Barruel  a  trouvé,  qu'en  alliant  à  2000  parties  d'argent,  7  partiesde 
fer,  4  parties  de  cobalt,  et  1  partie  de  nikel,  on  obtient  un  alliage  dont  la  malléabilité 
est  celle  de  l'argent  presque  pur,  et  la  dureté  celle  de  l'argent  allié  à  un  tiers  de  soc 
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Voici  Iqs  alliages  les  plus  communs  en  France  ;  leur  titre  est, 
garanti  par  la  loi  avec  une  tolérance  dont  les  limites  sont  rigou- 
reusement fixées. 

Argent.  Cuirre.  Tolérance 

au-dessus    au-dessous. 

Monnaie  d'argent  française...  900  .....  100  3  3 

Médailles 950  50  3  3 

Vaisselle  et  argenterie».., ....  950  50  »  ......  5 

Bijouterie 800  200  »  5 

Le  cuivre  n'altère  d'une  manière  appréciable  la  blancheur  de 
l'argent  que  lorsqu'il  lui  est  allié  dans  une  proportion  assez  forte  : 
toutefois ,  l'éclat  de  l'alliage  est  toujours  moindre  que  celui  de 
l'argent  pur.  On  le  lui  donne  ,  par  une  opération  connue  sous  le 
nom  de  blanchiment,  opération  qui  consiste  à  appauvrir  de  cuivre 
la  surface  de  l'alliage. 

Voici  le  procédé  que  l'on  applique  spécialement  aux  objets  de 
luxe.  On  chauffe  la  pièce  à  la  température  du  rouge  sombre  ;  on 
la  plonge  dans  de  l'eau  acidulée  par  de  l'acide  azotique  ou  sulfu- 
rique,  puis  on  la  soumet  au  brunissage.  La  chaleur  fait  oxyder  le 
cuivre  qui  se  trouve  dans  la  couche  superficielle  ;  l'acide  enlève 
cet  oxyde ,  le  brunissage  rapproche  les  particules  d'argent  qui 
étaient  restées  écartées  les  unes  des  autres,  et  qui  donnaient  un 
aspect  mat  à  l'objet. 

Bien  que  le  programme  de  mon  enseignement  ne  comprenne 
pas  l'analyse,  je  vous  dirai  néanmoins  quelques  mots  sur  le  dosage 
des  éléments  contenus  dans  un  alliage  d'argent  et  de  cuivre.  Je 
me  ménage  ainsi  l'occasion  de  vous  entretenir  d'une  des  opéra- 
tions les  plus  ingénieuses  et  les  plus  anciennes  de  la  chimie  ;  je 
veux  parler  des  essais  par  coupellation  :  d'ailleurs,  en  vous  ini- 
tiant aux  principes  de  cette  opération,  je  ne  fais  que  préluder  à 
la  métallurgie  de  l'argent.  En  effet,  on  n'exploite  les  minerais 
qu'après  les  avoir  essayés ,  et ,  en  général ,  on  n'essaie  les  mine- 
rais d'argent  que  par  la  coupellation. 

Avant  de  décrire  ce  procédé  d'analyse,  apprenons  à  connaître 
les  instruments  qui  servent  à  le  pratiquer. 

On  donne  le  nom  de  coupelle  à  une  capsule 
poreuse,  à  parois,  épaisses,  faite  avec  des  cen- 
dres d'os.  Vous  en  voyez  ici  la  coupe  verticale 
Kg-  ™  (fig.  78). 

Vous  voyez  également  la  coupe  verticale  d'un  fourneau  de 

poids  de  cuivre.  H.  Barruel  a  fait  construire  avec  cet  alliage  des  lames  de  couteaux, 
et  une  râpe  d'une  grande  résistance  :  il  pense  qu'on  pourrait  en  faire  des  médailles 
dont  le  relief  serait  bien  plus  durable  que  dans  celles  qui  sont  fabriquées  avec  des  al- 
liages employés  habituellement. 

I.  39. 
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eovpelU  <fig.  79  },  que  je  vais  vous  décrire  très-sommairement. 
A  est  une  chambre  mobile  à  minces  parois,  appelée  moufle.  Elle 


Fig.  ï#. 

est  représentée  par  un  demi-cylindre  couché  (  fig.  80)  sur  un  plan 
horizontal  :  une  de  ses  extrémiiés  est  fermée,  l'autre  est  ouverte. 
Par  son  extrémité  ouverte,  elle  s'appuie  à  la  porte  B;  par  l'extré- 
mité fermée  ,  elle  repose  sur  un  support  S  qui  est  enclavé  dans 
la  paroi  postérieure  du  fourneau.  Imaginez  que 
depuis  la  grille  G  jusqu'à  L  le  fourneau  soit 
rempli  'de  charbon  incandescent  :  il  est  clair 
Fig  io.  que  la  moufle  A  se  trouvera  portée  à  une  tempé- 

rature trés-élevée;  et  comme  ses  parois  sont  garnies  de  fentes,  il 
s'y  établira  un  courant  d'air  de  dehors  en  dedans  :  ce  courant 
étant  soustrait  à  l'action  immédiate  du  charbon,  jouira  de  toutes 
ses  propriétés  oxydantes;  et  si,  en  traversant  la  moufle,  il  ren- 
contre des  métaux  oxydables,  il  les  attaquera  sans  aucun  doute. 

Après  avoir  décrit  le  fourneau  et  la  manière  dont  l'air  y  exerce 
son  action  oxydante,  voyons  quel  râle  y  joue  la  coupelle. 

Nous  avons  dit  que  ces  espèces  de  capsules  sont  faites  avec 
une  matière  poreuse,  généralement  composée  d'os  calcinés  :  elles 
jouissent  de  la  propriété  remarquable  de  ne  pas  se  laisser  imbi- 
ber par  les  métaux  fondus,  tandis  qu'elles  le  sont  par  leurs  oxydes 
liquéfiés. 
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Supposez  qu'une  coupelle  contenant  un  gramme  de  limaille  de 
cuivre  se  trouve  dans  une  moufle  incandescente.  Le  métal  s'oxy- 
dera ;  mais  comme  cet  oxyde  ne  peut  pas  fondre  et  devenir  liquide, 
les  choses  n'iront  pas  plus  loin  ;  si,  au  lieu  de  cuivre,  vous  em- 
ployez du  plomb  pour  faire  l'expérience,  le  métal  fondra  tout 
d'abord,  puis  il  s'oxydera  ;  et,  comme  l'oxyde  de  plomb  fondra  â 
son  tour,  il  sera  absorbé  par  la  coupelle  :  si  l'on  faisait  l'expé- 
rience avec  un  peu  de  cuivre  et  beaucoup  de  plomb ,  les  deux 
métaux  fondraient  et  s'oxyderaient:  l'oxyde  de  cuivre,  bien  qu'in- 
fusible  par*  lui-même ,  se  trouvant  enveloppé  par  une  masse 
relativement  considérable  d'oxyde  de  plomb  qui  est  fusible,  serait 
entraîné  dans  l'épaisseur  de  la  coupelle,  et  les  deux  oxydes  dis- 
paraîtraient. 

Cela  dit,  qu'arriverait-il  si  l'on  opérait  avec  un  gramme  d'al- 
liage des  monnaies?  Il  n'arriverait  rien  si  l'alliage  était  seul,  car 
dans  ces  circonstances  il  ne  pourrait  ni  s'oxyder  ni  fondre;  mais 
si  l'on  y  ajoute  environ  huit  grammes  de  plomb,  il  en  serait  tout 
autrement  :  il  se  formerait  un  alliage  fusible  ;  le  plomb  et  le  cuivre 
S'oxyderaient,  pénétreraient  dans  la  coupelle,  et  l'argent  resterait 
seul  sous  la  forme  d'un  bouton.  Son  poids  vous  indiquerait,  par 
différence,  celui  du  cuivre,  et  on  aurait  fait  ainsi  l'analyse  :  en 
d'autres  Jtermes,  on  aurait  déterminé  le  titre  de  l'alliage  des 
monnaies. 

En  résumé,  on  se  propose ,  par  les  essais  à  la  coupelle,  de 
séparer  les  métaux  inoxydables  et  infusibles  de  ceux  qui  peuvent 
fondre  et  s'oxyder  :  les  premiers  restent  isolés  sous  la  forme  d'un 
bouton  (bouton  de  retour);  les  seconds,  convertis  en  oxydes, 
sont  absorbés  par  la  coupelle  :  si,  parmi  ces  derniers,  on  en  trouve 
d' infusibles,  ils  n'en  sont  pas  moins  absorbés,  pourvu  qu'ils  se 
trouvent  associés  à  de  fortes  proportions  d'autres  oxydes  fusibles. 
On  pourra  donc  coupeller  aussi  bien  l'argent  que  l'or  et  le  pla- 
tine; et  tout  métal,  dont  l'oxyde  sera  fusible,  pourra  jouer  le  rôle 
du  plomb  ;  aussi  le  bismuth  peut-il ,  à  la  rigueur,  servir  à  la  cou- 
pellation. 

Je  n'entrerai  pas  dans  les  détails  de  cette  opération  ;  ils  sont 
tellement  minutieux  qu'on  leur  a  consacré  des  traités  spéciaux.  Je 
dirai  seulement  que  les  analyses  faites  au  moyen  de  la  coupella- 
tion  ne  sont  jamais  d'une  extrême  exactitude,  car  l'influence  des 
masses  s'y  oppose.  En  effet,  la  plus  grande  partie  de  l'oxyde  de 
plomb  est  absorbée  par  la  coupelle ,  et  une  autre  partie  se  vola- 
tilise :  or,  chacune  d'elles  entraine  une  proportion  très-faible  du 
métal  précieux  :  ce  qui  reste  de  celui-ci  sur  la  coupelle  ne  peut 
donc  pas  représenter  la  totalité  qui  se  trouvait  dans  l'alliage  :  en 
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revanche,  il  renferme  toujours  de  faibles  quantités  de  plomb,  de 
sorte  que ,  dans  quelques  cas ,  il  peut  y  avoir  une  compensation 
fortuite ,  mais  toujours  est-il  que  les  causes  d'erreur  sont  inhé- 
rentes au  procédé.  D'ailleurs ,  les  pertes  et  les  compensations 
peuvent  varier  notablement  selon  la  température  du  fourneau. 
Une  coupellation,  faite  à  une  très-forte  chaleur,  entraînera  une 
perte,  relativement  considérable,  d'argent;  à  une  température 
beaucoup  moindre ,  on  pourrait  avoir  au  contraire  une  augmen- 
tation de  poids  dans  le  bouton  de  retour,  parce  qu'il  y  serait 
resté  du  plomb. 

Ces  différences  éventuelles  justifient  la  tolérance  de  la  loi,  rela- 
tivement aux  essais  par  coupellation.  Le  titre  de  la  monnaie  avons- 
nous  dit,  doit  être  de  £—;  et  si  un  essai  sort  à  ^  ou  à  «^,  il 
est  considéré  comme  également  bon.  11  en  est  de  même  pour  la 
vaisselle  et  l'argenterie  ordinaire  :  quoique  leur  titre  légal  soit 
de  rêzzi  on  ne  peut  pas  les  refuser  si  leur  essai  sort  à  «^. 

Cette  tolérance ,  sanctionnée  depuis  longtemps  par  la  loi,  était 
la  condamnation  du  procédé.  Aussi  Gay-Lussac  en  proposa-t-il  un 
autre  par  voie  humide,  qui  fut  adopté  par  la  monnaie  de  Paris,  sans 
que  l'ancien  ait  jamais  été  interdit  aux  essayeurs  du  commerce. 

Le  procédé  inventé  par  Gay-Lussac  est  fondé  sur  l'insolubilité 
du  chlorure  d'argent,  sur  la  solubilité  du  chlorure  de  cuivre  et 
sur  l'emploi  des  liqueurs  titrées.  - 

Dissolvez  dans  l'acide  azotique  pur  un  gramme  d'argent  égale- 
lement  pur,  et  dans  cette  liqueur,  introduisez  une  dissolution 
aqueuse  de  0«r,544  de  chlorure  de  sodium  (sel  marin)  :  tout  l'ar* 
gent  se  précipitera  à  l'état  de  chlorure,  et  tout  le  sodium  passera 
à  l'état  d'azotate  de  soude.  Si  vous  répétez  la  même  expérience, 
en  vous  servant  d'argent  des  monnaies,  il  restera  dans  la  liqueur 
0«r,0544  de  chlorure  de  sodium;  si  tant  est  que  l'argent,  dont  vous 
vous  êtes  servi ,  ait  eu  le  titre  exact  de  «^  :  d'ailleurs,  peu  im- 
porte le  titre  de  l'alliage,  la  quantité  de  chlorure  de  sodium,  qui 
restera  sans  emploi ,  sera  nécessairement  proportionnelle  à  la 
quantité  de  cuivre  que  renferme  l'alliage  lui-même.  Supposez 
maintenant  que  vous  ayez  opéré,  non  pas  sur  4  gramme  d'alliage, 
mais  sur  la  quantité  qui  est  nécessaire  pour  décomposer  0«r,544 
de  chlorure  de  sodium,  et  pour  laisser  dans  la  dissolution  une 
faible  portion  d'argent  :  rien  ne  sera  plus  facile  que  d'apprécier 
cet  excès  au  moyen  d'une  liqueur  titrée  de  chlorure  de  sodium. 
En  effet ,  admettez  que  chaque  centimètre  cube  de  cette  liqueur 
titrée  contienne  la  quantité  de  sel  qui  est  nécessaire  pour  préci- 
piter un  milligramme  d'argent;  et  qu'après  en  avoir  versé  suc- 
cessivement quatre  centimètres  cubes ,  la  liqueur  éclaircie,  par 
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l'agitation,  ne  se  trouble  plus  au  5e  centimètre,  vous  conclurez  que 
la  portion  d'alliage,  soumise  à  l'essai ,  ne  contenait  pas  au  delà  de 
4  «r,004  d'argent. 

Voilà  les  principaux  traits  qui  doivent,  je  crois,  vous  faire  sai- 
sir le  principe  et  la  marche  générale  de  cette  méthode  d'essai. 
Dans  la  pratique,  on  fait  usage  non-seulement  de  liqueur  titrée  de 
chlorure  de  sodium,  mais  encore  de  liqueur  titrée  d'azotate  d'ar- 
gent; car  il  peut  arriver,  qu'ignorant  le  titre  d'un  alliage,  on  ait 
versé  un  excès  de  chlorure  de  sodium  ;  dans  ce  cas,  on  détermine 
cet  excès  par  l'azotate  d'argent.  Enfin,  il  est  d'usage  de  retrancher 
un  demi-millième,  du  titre  maximum  indiqué  par  l'essai.  On  con- 
çoit la  convenance  de  cette  habitude,  en  songeant,  que  si  la 
liqueur  titrée  vous  dit  que  l'argent  d'un  alliage  ne  dépasse  pas 
certaines  limites,  elle  ne  vous  dit  pas  s'il  y  en  a  un  peu  moins. 
Pour  le  cas  qui  nous  a  servi  d'exemple,  le  5e  centimètre  cube 
de  liqueur  titrée  de  sel  marin,  n'aurait  donné  aucune  réaction, 
quand  même  l'alliage  aurait  contenu  h  «r,  0035  d'argent,  au  lieu  de 
^,0040. 

Ainsi,  les  erreurs  dans  les  essais  par  voie  humide,  ne  dépassent 
pas  en  moyenne ,  un  demi-millième  :  or,  vous  savez  que  la  loi  a 
été  obligée ,  pour  les  essais  à  la  coupelle ,  d'admettre  une  tolé- 
rance de  7^  au-dessus  et  au-dessous  du  titre  légal.  Cette  diffé- 
rence considérable  explique  la  préférence  que  le  gouvernement  a 
donnée  au  procédé  par  la  voie  humide. 

Mais  si  la  méthode  de  Gay-Lussac,  pour  l'exactitude  des  résul- 
tats, et  pour  l'économie  de  temps ,  rejette  loin  d'elle  la  méthode 
par  coupellation ,  elle  est  loin  de  la  valoir,  pour  la  constatation 
de  faibles  traces  d'argent.  Sous  ce  rapport ,  rien  ne  peut  égaler 
la  coupellation,  qui  décèle  des  millionnièmes  de  métal  pré- 
cieux. 

Cette  remarque  me  porte  à  vous  parler  des  essais  des  minerais 
argentifères,  dans  le  but  d'apprécier  leur  richesse.  Ce  que  je  vais 
vous  dire,  servira  d'introduction  à  la  métallurgie  de  l'argent. 

Ce  que  l'on  se  propose  dans  de  pareils  essais ,  c'est  de  faire 
passer  dans  le  plomb,  l'argent  des  minerais,  pour  l'isoler  ensuite  au 
moyen  de  la  coupellation.  On  y  parvient  par  voie  de  réduction 
ou  par  voie  d'oxydation. 

Si  le  minerai  est  naturellement  oxydé,  ou  s'il  l'est  devenu  par 
suite  du  grillage ,  on  le  fond  avec  de  la  litharge  et  du  flux  noir 
(carbonate  de  potasse  et  charbon)  :  la  litharge  est  réduite,  les 
autres  oxydes  métalliques  passent  dans  la  scorie,  qu'une  addition 
convenable  de  carbonate  de  soude,  et  souvent  de  silice,  rend 
liquide;  le  plomb  renferme  tout  l'argent. 
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Si  le  minerai  est  sulfuré  ou  arsénié ,  on  l'oxyde  au  moyen  de 
l'action  simultanée  du  nitre  et  de  la  litharge  :  à  l'oxygène  fourni 
par  cet  oxyde  en  sus  de  celui  qui  proviendra  du  nitre ,  corres- 
pondra une  quantité  proportionnelle  de  plomb  devenu  libre: 
c'est  dans  ce  métal  que  l'on  trouvera  tout  l'argent.  Les  autres 
principes  du  minerai  passeront  dans  les  scories. 

Enfin ,  tout  minerai  argentifère  peut  être  essayé  par  scarifi- 
cation ;  c'est-à-dire  par  le  grillage ,  en  présence  de  plomb  métal- 
lique. Pendant  cette  opération ,  l'oxygène  de  l'air  agit  à  la  fois 
sur  les  principes  du  minerai  et  sur  le  plomb  ;  mais  il  se  forme  des 
scories  qui  mettent  de  plus  en  plus  ce  dernier  métal  à  l'abri  de 
l'action  oxydante  ;  de  sorte  que ,  une  fois  celles-ci  bien  liquéfiées 
(ce  qui  arrive  aisément,  lorsqu'on  ajoute  un  peu  de  borax), si 
l'on  verse  le  tout  dans  une  lingotière ,  on  obtient,  d'une  part  ces 
scories,  et  d'autre  part  du  plomb  métallique  enrichi  d'argent. 

Quelque  faible  que  soit  la  proportion  de  l'argent  renfermé  dans 
le  minerai ,  on  est  sûr  de  la  découvrir  par  la  coupellation  do 
plomb,  si  tant  est  que  l'on  ait  opéré  sur  des  quantités  convena- 
bles de  matière.  On  n'applique  aucun  des  traitements  dont  je  viens 
de  parler,  aux  minerais,  qui  peuvent  être  coupelles  directement, 
après  leur  avoir  ajouté  une  certaine  quantité  de  plomb  métallique  : 
tels  sont  certains  alliages  natifs ,  les  galènes  pures ,  certains 
cuivres  pyriteux,  et  les  combinaisons  naturelles  halogéniques 
de  F  argent. 

En  résumé,  voulez-vous  analyser  des  monnaies  d'argent  ?  suivez 
la  méthode  de  Gay-Lussac.  Voulez-vous  connaître  la  richesse  de 
minerais  argentifères?  faites  d'abord  passer  l'argent  dans  le  plomb, 
par  un  des  trois  moyens  que  vous  connaissez ,  puis  coupellez  ce 
plomb  :  pour  peu  que  le  minerai  soit  argentifère,  il  en  laissera  la 
preuve  sur  la  coupelle.  Aucun  autre  procédé  ne  pourra  remplacer 
celui-là. 

Examinons  les  principes  sur  lesquels  reposent  les  procédés  em- 
ployés communément  pour  l'extraction  de  l'argent. 

Les  méthodes  de  traitement  pour  les  minerais  argentifères,  peu- 
vent être  réduites  à  deux  :  la  méthode  par  coupellation,  et  la  mé- 
thode par  chloruration. 

La  première  est  appliquée  aux  galènes,  et  à  tous  les  minerais  ou 
produits  argentifères,  que  l'on  ne  peut  convenablement  traiter 
que  par  voie  de  fusion.  Je  ne  m'arrêterai  pas  sur  cette  méthode; 
vous  en  avez  déjà  une  idée,  d'après  ce  que  je  vous  ai  dit  sur  les 
essais  préliminaires  des  minerais  argentifères.  Il  s'agit  toujours  de 
concentrer  l'argent  dans  le  plomb ,  pour  l'en  retirer  ensuite  au 
moyen  de  la  coupellation. 
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Par  la  méthode  de  chloruration,  on  se  propose  de  faire  passer 
l'argent  des  minerais,  à  l'état  de  chlorure.  On  y  parvient,  en  opé- 
rant tantôt  à  froid,  tantôt  à  chaud. 

Lorsque  la  chloruration  est  accomplie,  l'extraction  du  métal  peut 
se  faire  de  deux  manières  :  l'une  d'elles,  et  la  plus  usitée,  con- 
siste à  faire  passer  l'argent  du  chlorure  dans  du  mercure  {amal- 
gamation), d'où  on  l'extraira  plus  tard  par  la  distillation.  L'autre 
manière  n'est  pas  encore  assez  répandue  :  elle  consiste  à  dissoudre 
le  chlorure  d'argent  dans  le  sel  marin,  et  à  précipiter  l'argent  mé- 
tallique par  du  fer. 

En  Europe,  la  chloruration  est  toujours  séparée  de  l'amalgama- 
tion, et  elle  est  pratiquée  sous  l'influence  de  la  chaleur.  En  Amé- 
rique, au  contraire,  on  procède  toujours  à  froid ,  et  les  deux  opé- 
rations s'exécutent  simultanément. 

Je  vais  vous  donner  une  idée  sommaire  de  la  méthode  améri- 
caine ;  je  passerai  ensuite  à  la  méthode  européenne,  qui  est  connue 
sous  le  nom  de  méthode  saxonne. 

Les  minerais  destinés  au  traitement  américain,  renferment  l'ar- 
gent à  différents  états.  Il  s'y  trouve  sous  forme  métallique,  sous 
forme  de  sulfure  simple,  ou  multiple,  de  chlorure,  de  bromure  ;  il 
est  souvent  associé  à  de  l'arsenic,  à  de  l'antimoine,  etc.,  etc.  La 
richesse  des  minerais  varie  de  2  à  3  millièmes.  Après  le  bocar- 
dage,  et  la  porphirisation ,  on  en  transporte  50  à  70  mille  kilo- 
grammes dans  une  vaste  cour  dallée  {patio),  où  on  les  mêle  avec 
2  à  3  pour  0/o  de  sel  marin,  et  |  à  £  pour  °/o  de  magistral. 

Cette  substance  est  formée  de  pyrites  cuivreuses  grillées,  et  con- 
tient une  proportion  de  sulfate  de  cuivre  variable  de  8  à  20  p.  °/0. 
On  ajoute  au  mélange  (opéré  d'abord  avec  des  pelles,  puis  par 
le  piétinement  des  chevaux)  les  deux  tiers  de  la  quantité  de  mer- 
cure qui  est  destinée  à  l'opération  ;  quantité  qui  doit  être  égale 
environ  à  six  fois  le  poids  de  l'argent  à  extraire.  On  mêle  et  on 
piétine  de  nouveau,  après  quoi  on  laisse  la  masse  en  repos  :  ce- 
pendant, de  temps  à  autre  on  fait  de  nouveaux  piétinements. 

La  marche  du  travail  est  appréciée  par  l'aspect  que  prend  le 
mercure  :  tantôt  on  ajoute  du  magistral,  si  les  réactions  paraissent 
lentes,  tantôt  on  ajoute  de  la  chaux,  ou  des  cendres,  si  les  réac- 
tions sont  trop  énergiques.  Après  un  laps  de  temps,  qui  varie  de 
4  5  à  30  jours,  le  mercure  est  transformé  en  amalgame  sec  :  alors 
on  introduit  dans  la  masse  les  f  du  mercure  restant,  et  4  0  jours 
après,  on  y  ajoute  la  dernière  portion.  Cela  fait,  on  procède  au 
lavage,  opération  qui  a  pour  but  de  séparer  l'amalgame.  Le  la- 
vage s'exécute  dans  des  cuves  en  bois  ou  en  maçonnerie ,  où  la 
matière  est  agitée  avec  des  râteaux  mus  par  un  manège  :  l'amal- 
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garae  liquide  se  dépose  au  fond:  on  le  filtre  à  travers  de  la  toile  à 
voiles,  puis  on  le  distille. 

La  théorie  de  ce  procédé  est  très-complexe.  Premièrement,  le 
sel  marin,  et  le  sulfate  de  cuivre  du  magistral,  se  décomposent,  et 
donnent  naissance  à  du  bichlorure  de  cuivre.  C'est  donc  par  cette 
dernière  substance  que  le  minerai  commence  à  être  attaqué  :  par 
suite  de  cette  action,  il  se  forme  déjà  du  protochlorure  de  cuivre, 
dont  la  proportion  augmentera  encore  dès  qu'on  fera  intervenir  le 
mercure  :  très-simples  d'abord ,  les  réactions  deviennent  de  plus 
en  plus  complexes ,  car  ce  dernier  métal ,  le  protochlorure  de 
cuivre,  et  le  sel  marin,  vont  y  prendre  part  à  leur  tour. 

Pour  plus  de  clarté,  inscrivons  au  tableau,  d'un  côté  les  matières 
qui  exercent  une  action,  et  de  l'autre  côté,  celles  qui  la  subissent. 

Matière*  attires.  Matières  qui  subissent  l'action. 

Bichlorure  de  enivre.  Argent  natif. 

Protochlorure  de  came.  id.  combiné i  an  halogène  (chlore,  brome, ete. 

Mercure.  id.  à  l'état  de  sulfure  simple. 

Sel  marin  (  chlorure  de  sodium).       id.      id.    de  sulfure  multiple. 

id.      id.    de  sulfarséniure ,  etc.,  etc. 

Le  bichlorure  de  cuivre  peut  céder  la  moitié  de  son  chlore  à 
l'argent  métallique,  et  le  transformer  en  chlorure.  Il  peut  en  faire 
autant  avec  l'argent  sulfuré,  mais  avec  plus  de  lenteur,  et  cette 
lenteur  sera  d'autant  plus  grande,  que  le  sulfure  sera  engagé  dans 
d'autres  combinaisons. 

Le  mercure  s'amalgame  avec  l'argent  natif ,  décompose  facile- 
ment le  sulfure,  et  moins  facilement  le  chlorure.  L'argent  qui  de- 
vient libre,  s'amalgame  à  son  tour  :  les  sulfures  multiples  ne  sont 
presque  pas  attaqués. 

Le  protochlorure  de  cuivre  réduit  promptement  le  chlorure,  et 
le  sulfure  simple  d'argent  ;  très-lentement  le  sulfure  complexe. 

Le  sel  marin  facilite ,  par  sa  présence ,  toutes  ces  actions.  En 
dissolvant  le  chlorure  d'argent ,  il  le  rend  plus  facilement  réduc- 
tible par  le  mercure  :  en  dissolvant  le  protochlorure  de  cuivre,  3 
en  exalte  l'action  réductrice. 

En  somme,  le  bichlorure  de  cuivre  tend  à  faire  passer  l'argent 
à  l'état  de  chlorure  :  le  protochlorure  de  cuivre  au  contraire,  tend 
à  dégager  l'argent  de  ses  combinaisons  :  le  mercure  s'amalgame 
directement  avec  l'argent  qu'il  trouve  libre,  et  indirectement  avec 
celui  qui  est  à  l'état  de  chlorure. 

Plusieurs  autres  résultats  sont  inévitables  : 

4°  Formation  d'oxychlorure  de  cuivre;  conséquence  de  l'ac- 
tion de  l'air  sur  le  protochlorure. 
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2°  Formation  de  calomel,  par  suite  de  l'action  réductrice  que 
le  mercure  exerce  sur  le  bichlorure  de  cuivre,  et  sur  le  chlorure 
d'argent. 

3°  Tout  ce  qui  est  sulfure  d'argent  multiple,  arséniosulfure,  etc., 
échappe  en  grande  partie  à  l'amalgamation. 

En  effet,  il  y  a  perte  de  mercure  et  d'argent,  puisqu'on  trouve 
de  ce  dernier  métal  et  du  calomel  dans  les  résidus. 

Si  l'on  discutait  le  traitement  du  patio  on  le  trouverait  sans  doute 
très-défectueux.  Aussi,  plusieurs  savants  ont-ils  voulu  y  introduire 
des  améliorations  radicales,  mais  on  en  est  toujours  revenu  à  l'an- 
cien procédé,  qui  est  encore  tel  qu'il  fut  inventé  par  Bartholomé 
de  Médina  en  4  557.  Tout  défectueux  qu'il  est,  ce  procédé  est  en-, 
core  celui  qui  jusqu'à  présent,  convient  le  mieux  dans  les  localités 
où  l'usage  en  est  consacré  par  une  longue  expérience. 

La  méthode  européenne  est  appelée  méthode  saxonne ,  parce 
que  c'est  à  Freyberg  en  Saxe,  qu'elle  est  pratiquée  sur  une  grande 
échelle.  Elle  se  distingue  par  trois  caractères  essentiels  : 

4°  La  chloruration  de  l'argent,  et  l'amalgamation,  n'ont  pas  lieu 
simultanément  et  dans  le  même  appareil. 

2°  La  chloruration  est  effectuée  par  le  grillage  f  en  présence  de 
sel  marin. 

3°  L'amalgamation  a  lieu  dans  des  tonnes  rotatives,  en  présence 
de  fer.  Ce  dernier  métal  joue  le  rôle  d'agent  réducteur. 

Les  minerais  que  l'on  destine  au  traitement  saxon,  renferment 
au  plus  trois  millièmes  d'argent,  dont  la  plus  grande  partie  est  à 
l'état  de  sulfure  :  ils  doivent  contenir  aussi  20  à  30  pour  °/0  de 
pyrite  cuivreuse  :  si  la  pyrite  de  fer  manque,  on  l'ajoute,  car  elle 
doit  y  jouer  un  grand  rôle  :  si  les  autres  sulfures  y  abondent,  les 
minerais  sont  mauvais,  et  on  les  traite  par  fusion. 

Le  grillage  dure  5  à  6  heures,  et  il  a  lieu  dans  des  fours  à  ré- 
verbère, sur  du  minerai  auquel  on  ajoute  40  p.  °/0  de  sél  marin. 
Sous  l'influence  de  la  chaleur  et  de.  l'air,  les  sulfures  métalliques, 
notamment  le  sulfure  de  fer,  se  changent  d'ahord  en  sulfates; 
plus  tard  ils  se  décomposent  et  dégagent  des  acides,  sulfureux  et 
sulfurique  :  ce  dernier  acide  réagit  sur  le  chlorure  de  sodium , 
forme  du  sulfate  de  soude,  et  de  l'acide  chlorhydrique  :  l'argent, 
et  les  oxydes  métalliques  sont  attaqués  par  cet  hydracide,  et  trans- 
formés en  chlorures.  Si  le  minerai  n'avait  pas  contenu  de  pyrite  de 
fer,  il  ne  se  serait  pas  formé  d'acide  sulfurique,  et  la  chloruration 
aurait  été  plus  lente  ;  je  ne  dis  pas  nulle,  car  le  sel  marin  seul 
peut,  sous  l'influence  de  la  chaleur,  chlorurer,  mais  d'une  ma- 
nière incomplète,  l'argent  métallique  autant  que  l'argent  sulfuré. 

Quand  le  minerai  est  grillé,  on  le  pulvérise,  on  l'introduit  dans 
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des  tonnes  rotatives,  avec  le  tiers  de  son  poids  d'eau,  et  la  dixième 
partie  de  son  poids  de  fer  laminé  ;  on  fait  tourner  pendant  deux 
heures,  puis  on  ajoute  une  quantité  de  mercure  égale  à  la  moitié 
du  poids  du  minéral  :  encore  20  à  22  heures  de  rotation,  et  l'amal- 
gamation est  terminée. 

Le  tournage  sans  mercure  a  pour  but  de  réduire  le  sesquichlo- 
rure  de  fer  à  l'état  de  protochlorure  ;  réduction  qui  se  ferait  plus 
tard  en  grande  partie,  aux  dépens  du  mercure.  Le  fer  joue  un  rôle 
considérable  dans  l'amalgamation  ultérieure  :  il  facilite  singulière- 
ment cette  opération,  en  réduisant  le  chlorure  d'argent  ;  sans  lui, 
le  chlorure  d'argent  serait  réduit  par  le  mercure,  d'une  manière 
fort  incomplète,  et  avec  beaucoup  de  lenteur. 

On  fait  sortir  des  tonnes  l'amalgame,  qu'on  reçoit  dans  des  sacs 
de  coutil  :  il  filtre  en  partie  par  son  propre  poids,  en  partie  par 
pression. 

La  méthode  saxonne  est  infiniment  supérieure  à  la  méthode 
américaine  :  le  rendement  y  est  plus  grand,  et  la  perte  en  mercure 
y  est  7  à  8  fois  plus  faible.  Théoriquement,  il  ne  devrait  même  pas 
y  en  avoir  du  tout,  c#r  le  mercure  est  là  pour  amalgamer,  et  non 
pour  réduire  ;  mais  dans  le  fait ,  il  y  a  une  perte  qui  est  due  à  des 
causes  mécaniques.  Malgré  sa  supériorité,  la  méthode  saxonne 
ne  peut  cependant  pas  être  appliquée  en  Amérique,  à  cause  de  la 
rareté  du  combustible. 

Dans  quelques  contrées,  au  Pérou  notamment,  on  exploite  cer- 
tains minerais  argentifères,  sans  avoir  recours  ni  à  l'amalgamation, 
ni  à  la  coupellation.  Les  minerais  convenablement  choisis ,  sont 
grillés  avec  du  sel  marin  :  l'argent  passe  ainsi  à  l'état  de  chlorure. 
Le  minerai  grillé,  étant  soumis  ensuite  à  l'action  d'une  dissolu- 
tion saturée  de  chlorure  de  sodium,  cède  à  ce  liquide  son  chlorure 
d'argent.  Celui-ci  est  plus  tard  décomposé  par  du  fer,  et  l'argent  se 
précipite. 

Tels  sont,  Messieurs,  les  principaux  procédés  à  l'aide  desquels 
on  extrait  les  42  à  H  cent  mille  kilogrammes  d'argent,  que  Ion 
verse  tous  les  ans  dans  le  commerce. 

Dans  quelques  localités  de  l'Europe,  on  traite  des  minerais  ar- 
gentifères par  voie  humide,  et  sans  aucune  intervention  de  mer- 
cure :  mais  ces  procédés  sont  appliqués  sur  une  trop  petite  échelle, 
pour  qu'ils  méritent  de  fixer  notre  attention. 


XXe   LEÇON. 

OR.  —  PLATlHB. 

Sommaire.  —  Extraction  de  l'or.  —  Préparation  et  propriétés  de  l'or  pur.  —  Chlo- 
rures1 d'or.  —  Chloraurates  alcalins.  —  Or  fulminant.  —  Oxydes  et  sulfures  d'or. 

—  Pourpre  de  Cassius.  —  Alliages  et  monnaie  d'or.  —  Dorure  par  voie  sèche  au 
mercure ,  et  par  "voie  humide  au  trempé.  —  Application  des  métaux  par  couches 
continues  et  adhérentes  (  dorure  galvanique  ) ,  et  par  couches  continues  non  ad- 
hérentes (galvanoplastie).  —  Principes  de  la  photographie.  —  Gisements  du 
platine.  —  Extraction  de  ce  métal ,  sa  préparation  et  ses  propriétés  à  l'état  pur. 

—  Différents  états  physiques  du  platine.  —  Éponge  de  platine.  —  Noir  de  pla- 
tine. —  Propriétés  inhérentes  à  ces  différents  états.  —  Chlorures  de  platine  et 
chloroplatinates.  —  Oxydes  et  sulfures  de  platine.  —  Réactions  caractéristiques 
des  dissolutions  de  platine»  —  Alliages. 

Messieurs , 

Nous  avons  déjà  fait  observer  que  les  métaux  présentent  d'autant 
moins  de  difficultés  dans  leur  exploitation ,  que  la  date  de  leur 
découverte  est  plus  reculée.  L'or,  que  l'on  trouve  non-seulement 
à  l'état  natif,  mais  souvent  même  à  la  surface  de  la  terre,  a  dû 
être  connu  des  la  plus  haute  antiquité.  Tous  les  monuments  his- 
toriques l'attestent;  ils  nous  apprennent  de  plus  que  l'or  était  hau- 
tement apprécié.  Le  prix  que  tous  les  peuples  ont  attaché  çt  atta- 
chent encore  à  ce  métal,  doit  être  attribué  spécialement  à  son 
inaltérabilité. 

Les  mines  d'or  les  plus  abondantes  se  trouvent  en  Amérique  : 
l'Europe  en  possède  d'assez  riches ,  notamment  dans  l'Oural  et 
l'Altaï  (Russie).  Il  y  a  quelques  années,  l'or  de  la  Russie  repré- 
sentait environ  le  sixième  de  la  production  totale  du  monde  entier. 
Cette  production  s'élevait  à  peu  près  à  50,000  kilogrammes  par 
an  :  aujourd'hui  ces  rapports  ont  changé  par  suite  des  nouvelles 
exploitations  de  la  Californie  et  de  l'Australie. 

On  trouve  l'or  dans  quelques  sables  quartzeux  désagrégés,  qui 
forment  des  alluvions  très-étendues  :  on  le  trouve  aussi  dans  les 
filons  quartzifères,  qui  traversent  ordinairement  les  terrains  pri- 
mitifs. 

11  est  presque  toujours  à  l'état  natif,  tantôt  en  cristaux  appar- 
tenant au  système  régulier,  tantôt  en  dendrites  et  paillettes,  ou  en 
grains  irréguliers,  appelés  pépites,  lorsqu'ils  atteignent  une  cer- 
taine grosseur. 

Il  est  ordinairement  allié  à  une  quantité  variable  d'argent  ;  quel- 
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quefois  à  du  rhodium  (Mexique)  ;  quelquefois  à  de  l'argent  et  à  do 
palladium  (Brésil)  ;  souvent  à  du  tellure. 

On  exploite  surtout  les  alluvions  aurifères.  Les  procédés  varient 
suivant  les  pays,  mais  ils  se  résument  en  deux  opérations  princi- 
pales :  lévigation  et  traitement  du  schlich  par  le  mercure.  La 
première  a  pour  but  d'éliminer  les  matières  terreuses  et  d'enri- 
chir le  sable  ;  la  seconde,  d'enlever  à  ce  dernier  le  métal  précieux  : 
l'amalgame  qui  se  forme  ainsi  est  ensuite  distillé. 

Lorsque  l'or  des  filons  est  accompagné  par  du  plomb  ou  du  cuivre, 
on  le  traite  de  telle  sorte  qu'il  se  concentre  dans  ces  deux  métaux. 
Par  la  coupellationy  on  le  séparera  du  plomb  ;  par  la  liquation 
ou  ï  amalgamation ,  on  le  séparera  du  cuivre  :  par  la  liquation, 
lorsque  le  cuivre  aurifère  sort  des  minerais  sous  forme  de  cuivre 
noir;  par  l'almalgamation,  lorsqu'il  sort  sous  forme  de  matte 
(voir  la  48e  leçon). 

Quel  que  soit  le  procédé ,  l'or  sera  presque  toujours  allié  à  de 
l'argent  :  on  l'en  sépare  en  chauffant  au  rouge  sombre  ,  dans  un 
vase  poreux,  et  pendant  24  à  30  heures,  l'alliage  avec  un  ciment 
composé  de  sel  marin  et  de  brique  pilée.  La  plus  grande  partie  de 
l'argent  passe  à  l'état  de  chlorure ,  et  il  est  absorbé  sous  cette 
forme  par  le  ciment  :  l'or  est  enfin  amené  à  l'état  de  pureté  par 
l'acide  sulfurique  bouillant ,  qui  lui  enlève  le  reste  de  l'argent. 

Lorsqu'ils  s'agit  d'essais,  on  procède  comme  pour  les  essais  de 
T argent  (voir  la  49e  leçon,  p.  693),  et  l'on  finit  toujours  par  la  cou- 
pellation.  Mais  comme  il  est  rare  que  le  bouton  de  retour  ne  contienne 
pas  d'argent  et  même  de  cuivre,  il  est  nécessaire  de  séparer  ces 
deux  métaux,  afin  de  connaître  la  quantité  réelle  de  l'or  que  Ton 
cherche.  On  y  parvient  en  traitant  le  bouton  par  de  l'acide  azo- 
tique, qui  ne  dissout  que  l'argent  et  le  cuivre:  et,  pour  que  le 
départ  soit  complet,  on  a  soin  que,  dans  le  bouton,  l'argent  soit 
à  l'or  dans  la  proportion  de  3  à  \ .  Comme  ce  rapport  n'existe 
jamais,  on  ajoute  au  bouton  la  quantité  d'argent  qui  est  nécessaire 
pour  l'obtenir  :  c'est  ce  que  l'on  désigne  sous  le  nom  d'inguarta- 
tion  ;si,  dans  cette  opération,  l'argent  n'était  pas  en  excès  sur 
lor,  ce  dernier  métal  (probablement  par  une  influence  de  masse  ) 
empêcherait  les  dernières  portions  d'argent  d'être  enlevées  par 
l'acide  ;  dès  lors  l'essai  serait  inexact. 

L'or  du  commerce  n'est  jamais  pur  :  celui  des  monnaies  contient 
du  cuivre.  Pour  l'avoir  très-  pur,  on  dissout  l'or  ordinaire  dans  de 
l'eau  régale ,  et  on  évapore  la  dissolution  jusqu'à  siccité  ;  on  re- 
prend le  résidu  par  l'eau  distillée ,  on  filtre  le  liquide  et  on  y 
ajoute  du  sulfate  de  fer.  Ce  sel,  qui  a  une  grande  tendance  à  se 
suroxyder,  décompose  l'eau  pour  s'emparer  de  son  oxygène: 


VINGTIÈME    LEÇON.  705 

l'hydrogène  qui  provient  de  cette  décomposition  enlève  le  chlore 
*à  l'or,  qui  se  précipite,  sous  forme  d'une  poudre  brune  très-divi- 
sée.  Cette  poudre ,  lavée  d'abord  avec  de  l'acide  chlorhydrique 
faible ,  puis  avec  de  l'eau,  fondue  ensuite  avec  un  peu  de  borax 
et  de  nitre ,  sera  l'or  chimiquement  pur,  dont  nous  allons  étudier 
les  principales  propriétés. 

L'or  vu  par  réflexion  est  jaune  ;  vu  par  transmission,  il  est  vert- 
bleuâtre  (voir  la  9e  leçon,  p.  266)  :  il  est  rouge,  lorsque  la  lumière  réflé- 
chie renferme  très-peu  de  rayons  blancs.  Il  affecte  différentes  formes 
géométriques  qui  dérivent  toutes  du  cube.  Sa  densité  est  49,5.  Il 
est  le  plus  inaltérable  et  le  plus,  ductile  de  tous  les  métaux  :  aussi 
peut-on  le  réduire  en  feuilles  tellement  minces,  qu'il  en  faut 
40,000  pour  faire  l'épaisseur  d'un  millimètre  :  avec  \  gramme 
d'or  on  peut  faire  un  fil  de  3,000  mètres  de  longueur.  C'est  par 
suite  de  ces  propriétés  que  l'on  est  obligé  de  l'allier  avec  du  cuivre 
pour  en  faire  de  la  monnaie  :  le  cuivre  lui  donne  de  la  dureté  et 
le  frai  devient  alors  moins  considérable. 

L'or  est  loin  d'être  aussi  tenace  qu'il  est  ductile.  Un  fil  d'or 
de  2m,n  d'épaisseur,  se  casse  par  l'effet  d'un  poids  de  68  kilo- 
grammes. 

On  a  observé  que  l'or  perd  de  sa  ténacité  lorsqu'on  le  bat  ou  qu'on 
l'étiré,  et  qu'il  faut  le  recuire  pour  lui  rendre  ses  propriétés  pri- 
mitives. On  a  aussi  remarqué  qu'il  devient  aigre,  quand,  après 
l'avoir  fondu,  on  le  coule  dans  une  lingotière  qui  ne  serait  pas 
chaude.  On  lui  enlève  l'aigreur,  en  l'exposant  à  une  haute  tempé- 
rature. 11  fond  à  32°  du  pyromètre  de  Wedgood ,  c'est-à-dire  à 
+  H  ou  42,00°  du  thermomètre  à  air  :  à  l'état  de  fusion,  il  émet 
une  lumière  d'un  vert-bleuâtre. 

Dans  aucun  cas ,  l'or  ne  s'oxyde  au  contact  de  l'air  :  bien  plus, 
lorsqu'on  est  parvenu  à  l'oxyder  par  des  moyens  détournés ,  son 
oxyde  se  décompose  à  une  température  très-basse.  De  tous  les 
métalloïdes ,  il  n'y  a  que  le  chlore  et  le  brome  qui  l'attaquent  à 
froid:  le  phosphore  et  l'arsenic  ne  se  combinent  avec  lui  qu'à 
chaud  :  presque  tous  les  métaux  peuvent  s'allier  avec  lui ,  et  le 
mercure  le  dissout  très-facilement. 

Aucun  acide  (l'acide  sélénique  excepté)  et  aucun  alcali  n'at- 
taque l'or  :  l'eau  régale  seule  le  dissout ,  parce  que  ce  liquide  est 
une  source  de  chlore  :  aussi,  toutes  les  fois  que  l'acide  chlorhy- 
drique est  mêlé  à  quelque  substance  pouvant  lui  faire  dégager  du 
chlore  (acide  chromique,  bioxyde  de  manganèse,  etc.,  etc.),  il 
dissout  l'or  d'une  manière  sensible.  Bien  que  ce  métal  résiste  à 
l'action  de  l'hydrogène  sulfuré,  il  n'est  pas  moins  dissous  par 
les  polysulfures  alcalins  :  ces  composés  le  font  d'abord  passer  à 
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l'état  de  sulfure  et  se  combinent  ensuite  avec  lui ,  pour  former  des 
espèces  de  doubles  sels,  dans  lesquels  For  lait  partie  du  principe 
électro-négatif. 

Si  For  était  aussi  infusible  que  le  platine,  il  serait  le  métal  le 
plus  utile  aux  chimistes,  à  cause  de  son  inaltérabilité. 

Une  dissolution  d'or  dans  l'eau  régale,  évaporée  jusqu'à  cristal- 
lisation, donne  de  longues  aiguilles  d'un  jaune  clair,  formées  de 
sesquichlorure  cTor  et  d'acide  chlorkydrique  :  ces  cristaux, 
exposés  à  une  température  graduellement  croissante ,  fondent  en 
un  liquide  rouge  brun,  qui  se  fige  en  aiguilles  prismatiques,  com- 
posées de  sesquichlorure  d'or  sans  excès  d'acide  chlorhydrique. 
Leur  formule  est  donc  Au*  Cl*.  ' 

Le  sesquichlorure  d'or  entretenu  à  la  température  de  +  460' 
perd  les  j  de  son  chlore,  et  devient  protochlorure  Au*  Cl.  ■ 

Au-dessus  de  +  200°,  le  protochlorure  lui-même  se  décom- 
pose et  abandonne  tout  son  chlore  :  il  est  insoluble ,  et  n'a  aucun 
usage  spécial.  Le  sesquichlorure  au  contraire ,  est  soluble  dans 
l'eau,  l'alcool  et  l'éther;  sa  dissolution  est,  en  quelque  sorte,  le 
point  de  départ  pour  arriver  à  toutes  les  autres  préparations  auri- 
ques. 

La  dissolution  de  sesquichlorure  d'or  est  décomposée  par  la 
lumière  :  en  effet,  les  parois  intérieures  des  flacons  en  verre  qui 
contiennent  cette  dissolution,  se  recouvrent  peu  à  peu  d'une  couche 
de  métal,  et  finissent  par  se  dorer.  Elle  est  aussi  décomposée  par 
les  corps  réducteurs  :  les  sels  à  base  de  protoxyde  de  fer  y  pro- 
duisent instantanément  un  précipité  brun  d'or  très-divisé  :  le  pro- 
tochlorure d'étain  y  détermine  un  dépôt  d'un  beau  rouge  foncé 
(pourpre  de  Cassius,  combinaison  d'or,  d'étain  et  d'oxygène). 
L'acide  oxalique  décompose  à  son  tour  le  sesquichlorure  d'or, 
met  en  liberté  le  métal,  et  passe  à  l'état  d'acide  carbonique.  Voici 
comment  on  explique  cette  réaction. 


Au»  Cl*  +  3C*05,  HO  — 2  Au  +  6  CO*  +  3H  Cl 

Sesquichlo-      Acide  oxalique.  Or.  Acide  Acide 

rure  d'or.  carbo-      hydrochlo- 

nique.  rique. 


1.  2Àu  =  2455,6  =    64,88 

3CI   =  1329,6  =    35,42 

3785,2  =  100,00 

t.  2Au  =  2455,6  =    84,72 

Cl    =    443,2  =    15,28 

2898,8  =  100,00 
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La  peau  même  paraît  réduire  le  sesquichlorure  d'or ,  si  on  en 
juge  par  les  taches  violettes  que  cette  substance  y  occasionne  par 
le  contact.  Enfin ,  il  est  réduit  par  certains  acides  inférieurs ,  le 
bioxyde  d'azote,  l'oxyde  de  carbone,  le  phosphore,  l'hydrogène, 
les  matières  végétales  et  animales. 

Les  réactions  ne  manquent  donc  pas ,  pour  reconnaître  les  dis- 
solutions auriques  ;  cependant,  les  réactifs  les  plus  employés  dans 
ce  but,  sont  le  protosulfate  de  fer,  et  le  protochlorure  d'étain. 

Le  sesquichlorure  d'or  a  une  grande  tendance  à  se  combiner 
avec  d'autres  chlorures  :  aussi,  connaît-on  beaucoup  de  chlorures 
doubles,  ou  si  l'on  veut,  beaucoup  de  chloro-sels  auriques.  Les 
plus  employés  et  les  mieux  définis,  sont  ceux  qui,  outre  l'or,  ren- 
ferment des  métaux  alcalins.  Voci  leurs  formules  : 

K  Cl,  Au*  Cl5,  +  5  aq  =  Chlorure  d'or  et  de  potassium  f . 
Na  Cl,  Au9  Cl8  +  4  aq  =  Chlorure  d'or  et  de  sodium  *. 
AzH4  Cl,  Au*  Cl*  +  2  aq  =  Chlorure  d'or  ammoniacal  *. 

Si  l'on  verse  de  l'ammoniaque  liquide  dans  une  dissolution  de 
perchlorure  d'or,  il  se  forme  un  précipité  jaune,  qui  renferme  du 
chlore,  de  l'hydrogène,  de  l'azote ,  de  l'oxygène  et  de  l'or.  Cette 
substance  détonne  avec  violence,  lorsqu'on  la  chauffe  à  +  *  *u°*  On 
ne  sait  pas  encore  si  c'est  un  chloramidure  ou  un  chlorazoture  d'or. 
Si  cette  combinaison  reste  en  contact  avec  de  l'ammoniaque ,  elle 
perd  tçut  son  chlore,  brunit,  et  devient  plus  détonnante  encore  : 
alors,  sa  composition  peut  être  représentée  par  la  formule 

1.  K    =    489,3=      9,07)  _,  .  ._  ,fl 
Cl    =    443  2=      839  [  Chlorure  de  potassium...     17,46 

3C1    =1329,6=    25,18  )„        .  L1           .,  „t  M 

2Au  =  2455,6  =    46,72  ]  Sesquichlorure  d'or 71,90 

5HO  =    562,5=    10,64. .Eau 10,64 

5280,2  =  100,00  100,00 

2.  Na  =    287,2=      5,78  )  _..          .       ,.  . .  _. 
Cl    =    443  2=      893  [  Chlorure  de  sodium 14,71 

3C1    =  1329,6  =    26,77  )  _        ....          ,.  „.  tt . 

2Au*=  2455,6=    49,47  j  Sesquichlorure  d  or 76,24 

4H0  =  450,00  =      9,05. .Eau 9,05 

4965,6  =  100,00  100,00 

3.  Az   =    175,0  =      3,74  . 

4H  =      50,0=  1,08  ( Hydrochlorate  dammon..  14,29 

Cl  =    443,2  =  9,47  ) 

3C1  =1329,6=  28,42  )_        ...           ,,  ûn  û4 

2Aû  =  2455,6  =    52,49  j  Sesquichlorure  d  or 80,91 

2HO  =    225,0=      4,80. .Eau...   4,80 

4678,4  =  100,00  100,00 
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[Au*08,(AzHs)»,HO]. 

• 

Lorsqu'on  verse  de  la  potasse  sur  une  dissolution  de  sesquichlo- 
rure  d'or,  il  ne  se  forme  aucun  précipité  :  mais  si  après  avoir  fait 
bouillir  le  mélange,  on  y  ajoute  un  léger  excès  d'acide  acétique , 
il  se  forme  un  dépôt  pulvérulent  jaune  de  sesquioxyde  d'or,  ou 
acide  aurique  (  Au*  O5  ) . 

On  considère  ce  produit  comme  étant  un  acide ,  parce  qu'il  ne 
se  combine  qu'avec  des  bases  et  notamment  avec  la  potasse.  Cela 
explique  le  procédé  de  sa  préparation. 

Pelletier  préparait  l'acide  aurique  en  faisant  digérer  à  chaud 
une  dissolution  de  sesquichlorure  d'or  avec  un  excès  de  magné- 
sie :  il  se  forme  un  aurate  insoluble,  qui  bouilli  avec  de  l'acide 
azotique ,  se  décompose ,  donne  naissance  à  de  l'azotate  de  ma- 
gnésie, tandis  que  l'acide  aurique  devient  libre,  sous  forme  d'une 
poudre  jaune  hydratée. 

Suivant  M.  Figuier,  on  peut  obtenir  l'acide  aurique,  en  satu- 
rant une  dissolution  de  sesquichlorure  d'or  par  du  carbonate  de 
soude,  et  en  faisant  bouillir  la  liqueur  :  presque  tout  l'acide  au- 
rique se  précipite  sous  forme  d'une  poudre  brune  hydratée 

(Àu»0*H-8aq).  • 

Si  l'on  ajoute  à  la  liqueur,  une  nouvelle  quantité  de  carbonate 
de  soude ,  et  si  après  l'avoir  exactement  saturée  avec  de  l'acide 
sulfurique ,  on  la  fait  encore  bouillir,  le  reste  de  l'acide  aurique 
se  déposera  à  son  tour ,  mais  dans  un  état  différent  d'hydrata- 
tion (Au*Oi  +  ^ua(ï)-  *  Exposées  à  l'action  de  la  chaleur,  ces 
deux  hydrates  deviennent  anhydres  (Au*  0*).  * 

L'acide  aurique  se  décompose  sous  l'influence  de  la  lumière,  de 
la  chaleur,  et  des  corps  réducteurs.  Aucun  oxacide  ne  peut  l'atta- 
quer ;  il  n'en  est  pas  de  même  des  hydracides ,  et  notamment  de 

»  ■ 

1.  2Àu  =  2455,6  =    67,24)  .   ..         .  _R  A9 
30     =    300,0=      8,19jAcideauriqiie.... 75,43 

8HO  =    900,0 -as    24,57.. Eâtt..... 24,57 

3655,6  =  100,00  100,00 

2.  2Au  =  2455,6  =    63,97  )  .   . . 

3a     =    300,0=      7}57  j  Acide  »"*■• 71»M 

10HO  =  1125,0  =    28,46.  .Eau 28,46 

4880,6  =  100,00  100,00 

3.  2Àn  =  2455,6  =    89,12 
30     =    300,0  =    10,88 

755,6  =  100,(0 
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l'acide  cblorhydrique ,  qui  le  transforme  en  sesquichlorure  d'or. 
On  n'est  jamais  parvenu  à  réduire  l'acide  auriqué  à  l'état  de  prot- 
oxyde; ce  qui  prouve  que  les  deux  éléments  sont  unis  par  une 
faible  affinité. 

Pour  préparer  le  protoxyde  (Tory  il  faut  digérer  le  prôtq- 
chlorure  d'or  (  Au*  Cl  )  dans  une  dissolution  Jde  potasse  :  il  se 
forme  ainsi  une  poudre  violette  insoluble ,  décoihposable  envi- 
ron à  +250°,  qui  ne  se  salifie  pas ,  et  que  l'acide  chlorhydriquè 
dédouble  en  sesquichlorure  et  en  or  métallique.  Sa  formule  est 
Au'O.  * 

Bien  que  cet  oxyde  ne  soit  pas  directement  salifiable,  toutefois 
on  connaît  une  combinaison  de  protoxyde  d'or  avec  l'acide  hypô- 
sulfureux,  et  un  hyposulfite  double  de  protoxyde  cTor  et  de  so- 
dium, dont  la  découverte  est  due  à  MM.  Gelis  et  Fordos. 

On  prépare  ce  dernier  sel,  en  précipitant,  par  l'alcool,  un  mé- 
lange de  deux  dissolutions  concentrées,  l'une  de  sesquichlorure 
d'or,  l'autre  d'hyposulfite  de  soude  :  le  précipité  est  purifié  par  des 
dissolutions  dans  l'eau,  et  des  précipitations  successives  par  l'al- 
cool. Ce  double  sel  est  blanc,  cristallisé  en  aiguilles  déliées  ;  il  est 
très-soluble  dans  l'eau,  à  peine  soluble  dans  l'alcool,  il  a  une  sa- 
veur sucrée,  et  sa  composition  est  représentée  par  la  formule 

[(Na0,S*09)8  +  Au*0,S409+ i  aq]. 

Convenablement  chauffé,  ce  sel  laisse  pour  résidu  de  l'or  métal- 
lique, et  du  sulfate  de  soude  ;  l'acide  azotique  le  décompose,  en 
donnant  lieu  à  un  dépôt  d'or. 

L'or  se  trouve  tellement  dissimulé  dans  ce  composé,  qu'il  n'est 
décelé  ni  par  le  sulfate  de  fer,  ni  par  le  protochlorure  d'étain,  ni 
par  l'acide  oxalique.  Lorsqu'on  en  traite  la  dissolution  aqueuse  par 
du  chlorure  de  barium,  il  se  dépose  un  hyposulfite  double  d'or  et 
de  barite,  dont  la  composition  est  semblable  à  celle  du  sel  double 
alcalin,  dont  il  dérive.  Si,  au  moyen  de  l'acide  sulfurique,  on, enlève 
au  dépôt  salin  toute  la  barite  qu'il  contient,  on  a  pour  résidu  Y  hy- 
posulfite de  protoxyde  d'or. 

L'hyposulfite  double  d'or  et  de  soude  est  employé  pour  fixer  les 
images  daguerriennes. 

Si  Ton  fait  traverser  une  dissolution  bouillante  de  sesquichlo- 
rure d'or  par  un  courant  d'hydrogène  sulfuré,  on  obtient  un  dépôt 

1.         2An  =  2455,6  =    96,09 
0      =    100,0  =      3,91 

2555,6  =  100,00 
I.  40 
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brun  foncé  de  protosulfure  d'or  (Au* S).  ■  Si  la  dissolution 
est  froide,  on  aura  un  dépôt  jaune  brun  de  sesquisulfure  d'or 
(Au* S*).  *  Ces  deux  produits  correspondent,  par  leur  composi- 
tion ,  aux  deux  chlorures  et  aux  deux  oxydes  du  même  métal. 

Les  tendances  électro-négatives  des  composés  auriques  que  nous 
connaissons,  nous  font  pressentir,  que  le  sesquisulfure  d'or  jouera, 
vis-à-vis  des  autres  sulfures,  le  rôle  de  suifacide  :  en  effet,  non- 
seulement  il  se  combine  avec  une  multitude  d'autres  sulfures  mé- 
talliques, mais  par  la  manière  dont  il  se  comporte  avec  les  hydro- 
sulfates  des  sulfures  alcalins ,  il  témoigne  de  la  nature  de  son 
rôle.  Lorsqu'il  est  mis  en  contact  avec  ces  derniers  composés,  il 
en  chasse  l'acide  sulfhydrique  :  on  voit  par  là  que  c'est  un  acide 
qui  en  chasse  un  autre. 

On  peut  préparer  le  sesquisulfure  d'or,  par  voie  directe,  en 
faisant  digérer  de  l'or  en  poudre  dans  du  polysulfure  de  potas- 
sium (  foie  de  soufre) .  Le  soufre  qui  se  trouve  en  excès  dans  cette 
dernière  substance,  se  combine  avec  l'or;  le  sulfure  qui  en  résulte, 
se  combine  à  son  tour  avec  le  sulfure  de  potassium ,  pour  former 
un  sulfoset*  dont  il  est  l'élément  électro-négatif. 

La  connaissance  de  ce  fait  est  due  à  Stahl.  Il  fit  cette  observa- 
tion en  cherchant  de  quelle  manière  les  Hébreux  avaient  pu  ,  sans 
l'intervention  d'un  miracle ,  boire  le  veau  d'or,  en  punition  de 
leur  idolâtrie.  Dans  son  livre  De  vitulo  aureo,  il  suppose  que 
For  avait  dû  être  amené  à  l'état  de  sulfure  double.  Je  ne  sache 
pas  qu'aucun  savant ,  ait  songé  à  s'approprier  une  pareille  opi- 
nion. 

Le  sesquisulfure  d'or  est  employé  dans  la  décoration  céramique, 
et  spécialement  dans  le  but  de  donner  à  la  dorure  sur  porcelaine, 
l'aspect  chatoyant  connu  sous  le  nom  de  bourgos. 

Enfin,  parmi  les  produits  ayant  quelque  intérêt ,  et  que  l'on 
peut  préparer  à  l'aide  du  sesquichlorure  d'or ,  il  faut  nommer  le 
pourpre  de  Cassius  :  c'est  cette  substance  qui  donne  à  la  pein- 
ture vitrifiable,  les  belles  couleurs  carminées. 

On  n'est  pas  encore  bien  d'accord  sur  la  composition  du  pour- 
pre de  Cassius  ;  cela  est  dû  peut-être,  à  ce  que  les  différents  pro- 
cédés que  Ion  emploie  pour  sa  préparation,  ne  donnent  pas  pré- 

1.  îAn  =  2455,6  =    92,47 

S      =    200,0  =      7,53 

2655,6  =  100.C0 

2.  2An  =  2455,6  =    80,37 
3S      =     600,0  =r     19,63 

3055,6  =  100,00 
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çisément  le  même  produit;  toutefois,  lorsqu'on  adopte  une 
méthode  à  résultat  constant,  on  reconnaît  dans  ce  corps  la  pré- 
sence de  Tétain  et  celle  de  l'or,  l'un  et  l'autre  à  l'état  d'oxyde.  La 
composition  la  plus  probable  de  ce  composé,  semble  être  celle 
d'un  double  stannate  de  protoxyde  d'or  et  d'étain 

[(Au^SnO*),  0,  (SnO,  SnO9)  +  4aq].  « 

Pour  l'obtenir  toujours  avec  cette  même  composition,  on  peut 
pratiquer  le  procédé  suivant  :  on  plonge  quelques  lames  d'étain  mé- 
tallique dans  une  dissolution  de  sesquichlorure  d'or,  neutre  autant 
que  possible.  Cette  dissolution  doit  être  étendue  de  telle  sorte, 
que  pour  \  gramme  d'or,  il  y  ait  &  grammes  d'eau.  Après  quel- 
ques instants ,  il  se  forme  un  dépôt  léger  floconneux  d'un  beau 
pourpre,  qu'on  lave  par  décantation,  et  qu'on  conserve  d'ordinaire 
sous  l'eau. 

Il  est  fort  remarquable  que  l'or  dont  l'affinité  pour  l'oxygène 
est  si  faible,  s'oxyde  pourtant  avec  une  certaine  facilité,  par  cette 
espèce  d'influence  encore  incomprise,  qu'on  appelait  autrefois  af- 
finité prédisposante,  et  que  M.  Liebig  considère  comme  un  phé- 
nomène de  mouvement  communiqué.  On  sait,  par  des  expé- 
riences de  Gay-Lussac,  que  si  l'on  traite  par  l'acide  azotique  un 
alliage  d'argent,  d'étain  et  d'or,  il  se  forme  du  pourpre  de  Cas- 
sius  :  mais  l'or  n'étant  pas  par  lui-même  attaqué  par  l'acide  azo- 
tique, il  faut  conclure  qu'il  l'est  dans  ce  cas,  parce  que  son  oxyde 
peut  se  combiner  avec  un  autre  oxyde  qui  se  forme  en  même 
temps.  Sans  l'oxydation  de  l'étain,  celle  de  l'or  n'aurait  pas  eu 
lieu. 

Notez  que  cette  observation  ne  s'applique  pas  seulement  au  cas 
où  l'action  oxydante  est  énergique  ;  M.  Sarzeaud  a  trouvé  du  pour- 
pre de  Cassius  dans  d'anciennes  monnaies  d'argent,  qui  étaient 
enfouies  dans  la  terre,  probablement  depuis  des  siècles.  Il  est  évi- 
dent que  l'argent  avec  lequel  on  avait  fait  ces  pièces,  était  impur, 
et  contenait  de  l'or  et  de  l'étain  :  ce  dernier  métal  s'étant  oxydé, 
avait  déterminé  l'oxydation  de  l'autre  métal.  Une  pièce  d'or  en- 
terrée ne  s'oxyde  jamais. 

L'or  peut  s'allier  avec  un  très-grand  nombre  de  métaux,  et  dans 


i.         2Au  =  2455,6  =  47,02  \      /  64,14  Stannate  de  protoxyde  d'or 

3Sn  =  2205,0  =  38,61  ( _)  M  M       M 

60     =    600,0=  8,50  (  —  )  **,VV       w 

4H0  =    450,0  =  5,87  )      [  5,87  Eau. 


5710,6  =  100,00  100,00 
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l'acte  de  la  combinaison,  il  y  a  dilatation,  ou  contraction,  suivant 
la  nature  du  métal  avec  lequel  on  rallie.  L'or  et  le  fer  peuvent 
s'unir  en  toutes  proportions  :  £  de  fer  donne  à  l'or  un  aspect  gris- 
pàle  et  le  rend  plus  dur.  L'or  gris  des  bijoutiers  est  un  alliage  d'or 
et  de  fer,  dans  lequel  ce  dernier  métal  entre  pour  -ï  à  f . 

Le  zinc,  le  bismuth  et  le  plomb  rendent  l'or  cassant.  Le  bis- 
iruth  même,  par  ses  vapeurs,  peut  en  diminuer  considérablement 
la  ductilité  :  un  demi-millième  de  plomb  en  fait  autant  :  on  sait 
qu'il  suffit  de  déposer  un  bouton  d'or  chaud  sur  du  clinquant 
(alliage  de  zinc  et  de  cuivre) ,  pour  que  cet  or  devienne  aigre. 

On  a  utilisé  la  propriété  qu'a  l'argent,  de  rendre  verdâtre  l'or, 
pour  faire  des  bijoux  ayant  cette  nuance.  L'or  vert  est  composé 
de  74  parties  d'or,  et  de  29  parties  d'argent. 

Le  cuivre  et  l'or  s'allient  en  toutes  proportions  :  le  premier  de 
ces  deux  métaux  rehausse  la  couleur  du  second,  lui  donne  de  la 
dureté  et  le  rend  moins  ductile. 

Pour  que  les  bijoux  aient  certaines  nuances  métalliques  va- 
riables suivant  la  mode,  on  les  met  en  couleur;  tantôt ,  en  dépo- 
sant sur  leur  surface  une  couche  très-mince  de  cuivre,  tantôt,  en 
enlevant  à  la  surface  elle-même  une  partie  du  cuivre,  qui  est  propre 
à  l'alliage.  On  effectue  cette  soustraction,  en  chauffant  d'abord  les 
objets  au  rouge  sombre,  et  en  les  plongeant  dans  l'acide  azotique, 
après  qu'ils  sont  refroidis. 

On  peut  encore  mettre  en  couleur  les  bijoux,  en  les  laissant 
séjourner  pendant  20  minutes ,  dans  une  pâte  formée  de  nitre, 
d'alun,  de  sel  marin  et  d'eau.  Ces  matières  réagissent  les  unes 
sur  les  autres,  et  du  chlore  devient  libre  :  cet  agent  attaque  l'al- 
liage, l'or  se  précipite,  et  le  cuivre  seul  reste  dissous. 

La  monnaie  d'or  française  renferme  ?~  d'or  et  7^-  de  cuivre. 
La  loi  tolère  -^  au-dessous  ou  au-dessus  du  titre  légal.  Le  titre 
des  médailles  est  de  ~~  ,  la  tolérance  est  la  même  que  pour  la 
monnaie. 

Parmi  les  alliages  que  l'or  contracte  avec  le  cuivre,  il  faut  citer 
celui  qui  se  forme  à  la  surface  des  objets  confectionnés  avec  ce 
dernier  métal,  lorsqu'on  les  dore  par  voie  sèche. 

Les  objets  en  cuivre  doré  ne  doivent  pas  être  considérés  comme 
étant  tous  recouverts  d'une  mince  pellicule  d'alliage  de  cuivre  et 
d'or  ;  ceux  qui  sont  dorés  par  des  moyens  galvaniques,  ou  bien 
au  trempé^  ne  sont  recouverts  que  d'une  couche  d'or  très-mince. 
En  effet,  si  l'on  dissout  dans  l'acide  azotique  un  objet  doré  par 
voie  sèche,  la  pellicule  d'or  qui  reste  indissoute,  a  là  surface  ex- 
térieure brillante,  et  l'intérieure  brune  :  la  pellicule  d'or  laissée 
par  un  objet  qui  aurait  été  doré  par  voie  humide,  a  les  deux  sur- 


VINGTIÈME'  LEÇON.  713 

faces  également  brillantes.  Or  on  sait  que  l'or  qui  fait  partie  d'un 
alliage,  et  qu'un  acide  met  en  liberté,  est  toujours  terne. 

Aujourd'hui  on  ne  dore  presque  plus  que  par  voie  humide. 
C'est  un  progrès ,  sous  le  double  rapport  de  l'économie  et  de  la 
santé  des  ouvriers.  Cependant  la  dorure  des  bronzes  ôe  fait  encore 
par  la  voie  sèche.  On  conçoit  qu'une  industrie  montée  depuis 
longtemps  sur  une  grande  échelle,  n'ait  pas  pu  être  anéantie  tout 
à  coup  par  une  nouvelle  découverte  ;  aussi  je  vous  en  dirai  quel- 
ques mots,  et  je  vous  parlerai  en  même  temps  des  divers  procédés 
de  dorure,  qui  se  rattachent  à  la  question  générale  de  l'applica- 
tion des  métaux  sur  les  métaux. 

On  peut  dorer  par  3  procédés  différents  :  deux  essentiellement 
chimiques,  le  troisième  purement  physique,  en  ce  sens,  que  l'af- 
finité n'y  joue  aucun  rôle. 

Le  plus  ancien  des  deux  procédés  chimiques  est  celui  qui  est 
connu  sous  le  nom  de  dorure  au  mercure.  Voici  en  quoi  il 
consiste  :  on  commence  par  faire  passer  sur  la  pièce  bien  dé* 
capée,  une  brosse  de  fils  de  laiton  (gratte-brosse)  préalablement 
trempée  dans  de  l'azotate  de  mercure,  puis  avec  l'extrémité  de  la 
même  brosse,  on  applique  un  peu  d'un  amalgame  composé  de 
4  partie  de  mercure  et  de  2  parties  d'or.  Cette  opération  est  ré- 
pétée autant  de  fois  qu'il  est  nécessaire,  pour  que  la  surface  en- 
tière de  la  pièce  çoit  uniformément  recouverte.  On  la  lave,  on  la 
sèche,  puis  on  la  chauffe  :  par  suite  de  l'action  de  là  chaleur,  le 
mercure  se  volatilise ,  et  la  surface  reste  dorée:  on  la  brunit, 
pour  lui  donner  de  l'éclat.  L'humecta tion  rar  l'azotate  de  mer- 
cure a  pour  objet  de  recouvrir  d'une  légère  couche  de  ce  métal, 
la  surface  de  la  pièce  ;  lorsque  cette  couche  sera  recouverte  à  son 
tour  d'amalgame  d'or ,  dès  la  première  impression  de  chaleur  il 
se  formera,  d'une  part  un  amalgame  de  cuivre,  et  d'autre  part 
une  combinaison  de  cet  amalgame  avec  l'autre  amalgame  (  mer- 
cure et  or)  qui  la  recouvre  :  de  sorte  que  la  surface  de  la  pièce 
se  trouvera  alors  enduite  d'un  triple  amalgame  d'or ,  de  cuivre 
et  de  mercure.  La  chaleur  volatilisera  ce  dernier  métal,  tandis  que 
les  deux  autres  resteront  combinés  à  l'état  d'alliage. 

C'est  dans  la  préparation  de  l'amalgame  d'or,  et  dans  la  volatili- 
sation ultérieure  du  mercure,  qu'est  le  danger  pour  la  santé  des 
ouvriers.  Ce  danger  a  considérablement  diminué,  dépuis  que  les 
fourneaux  à  dorure  sont  construits  de  telle  sorte,  que  leur  puis- 
sant tirage  empêche  les  vapeurs  mercurielles  de  se  répandre,  et 
de  séjourner  dans  les  ateliers. 

Cependant,  soit  que  cette  invention,  que  Ton  doit  à  D'Arcet, 
n'atteigne  pas  complètement  le  but,  soit  qu'on  ne  l'applique  pas 
i.  40. 
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avec  toutes  les  précautions  nécessaires ,  on  a  souvent  à  déplorer, 
chez  les  ouvriers  doreurs,  des  maladies  qui,  par  la  spécialité  de 
leurs  caractères,  ne  peuvent  être  attribuées  qu'à  l'action  délétère 
des  vapeurs  mercurielles. 

Le  procédé  chimique,  qui  n'implique  pas  ces  funestes  inconvé- 
nients, a  été  importé  d'Angleterre  par  M.  Elkington.  Il  est  connu 
sous  lé  nom  de  procédé  par  immersion  ou  au  trempé.  Bien  qu'il 
ne  soit  applicable  qu'au  cuivre,  il  n'est  pas  moins  fort  utile,  car 
il  peut  servir  pour  dorer  les  objets  très-déliés  qui  n'auraient  pas 
supporté  la  dorure  au  mercure.  Au  surplus ,  si  les  bronzes  ne 
peuvent  pas  être  dorés  par  immersion,  ils  peuvent  l'être  parfaite- 
ment et  avec  autant  d'économie,  par  la  voie  galvanique  :  c'est  ce 
que  je  vous  montrerai  dans  un  instant. 

Voici  comment  on  pratique  la  dorure  au  trempé: 

On  prépare  du  chlorure  d'or,  en  dissolvant  10  parties  de  ce 
métal  dans  75  parties  d'eau  régale  composée  de  proportions  égales 
d'acide  chlorhydrique ,  d'acide  azotique  à  369,  et  d'eau;'  on  y 
ajoute  ensuite,  par  petites  fractions ,  300  parties  de  bicarbonate 
de  potasse  :  dès  que  toute  effervescence  sera  terminée,  on  verse 
le  mélange  dans  une  marmite  en  fonte  à  parois  intérieures  dorées, 
où  doivent  se  trouver  encore  300  parties  de  bicarbonate  de  po- 
tasse dissous  dans  2000  parties  d'eau.  Le  bain  sera  prêt  dès  qu'on 
aura  fait  bouillir  le  tout  pendant  deux  heures,  en  ayant  soin  de 
remplacer  l'eau  qui  s'évapore  par  de  l'eau  nouvelle. 

Les  bijoux  bien  décapés  et  réunis  par  paquets  sont  immergés 
successivement,  dans  un  bain  formé  d'acide  sulfurique,  azotique  et 
chlorhydrique,  dans  de  l'eau  pure,  dans  un  autre  bain  renfermant 
de  l'azotate  de  mercure,  encore  dans  de  l'eau,  et  enfin  dans  le 
bain  d'or  où  ils  séjourneront  pendant  une  demi-minute.  On  les 
sort ,  on  les  lave  et  on  les  dessèche  dans  de  la  sciure  de  bois 
chaude. 

Il  ne  reste  plus  qu'à  les  mettre  en  couleur.  A  cet  effet,  on  les 
plonge  dans  une  dissolution  aqueuse  bouillante  d'une  partie  de  sul- 
fate de  zinc,  deux  parties  de  sulfate  de  fer  et  six  parties  d'azotate 
de  potasse  ;  ensuite  on  les  dessèche  à  un  feu  assez  vif,  jusqu'à  ce 
qu'ils  brunissent;  enfin  on  les  lave  à  l'eau  pure. 

Voici  la  théorie  de  la  dorure  par  immersion.  Le  sesquichlorure 
d'or  (Au*  Cl5)  est  attaqué  à  la  fois  par  la  potasse  et  par  le  cuivre 
des  bijoux  :  la  première  lui  enlève  le  tiers  du  chlore,  le  second 
les  deux  autres  tiers  ;  de  sorte  que  l'on  aura,  d'urîe  part  du  chlo- 
rate de  potasse  et  du  bichlorure  de  cuivre,  d'une  autre  part  de  l'or 
métallique.  Cette  théorie  semble  d'accord  avec  les  faits,  car  autant 
d'équivalents  d'or  deviennent  libres,  autant  d'équivalents  de 
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cuivre  entrent  en  dissolution  :  en  outre ,  on  observe  un  dégage- 
ment d'acide  carbonique  :  ce  qui  doit  être,  si  le  chlore  attaque  le 
bicarbonate  de  potasse  pour  faire  un  chlorate. 

D'après  M.  Barrai ,  on  peut  résumer  toutes  ces  réactions  par 
l'équation  suivante  : 

6Au*C13  +  6(XO,2CO)  +«2Cii  =  i2CuCl+5KCl+KO,C10s+2CO*4-12Au 
Sesqaichlo-      Bicarbonate       Coirre.       Bichlo-      Chlorure    Chlorate        Acide         Or. 
rare  d'or.        de  potasse.  rare  de      de  potas-     de  po-         carbo- 

cuiTre  sium.         tasse.  nique. 

Cette  théorie  est  ingénieuse,  mais  elle  n'est  pas  à  l'abri  de  la 
critique  :  on  y  suppose  le  cuivre  et  le  bicarbonate  de  potasse  aux 
prises  avec  le  sesquichlorure  d'or  ;  cependant  il  semble  difficile, 
que  tel  soit  l'état  de  ce  métal  au  moment  de  l'immersion. 

La  supériorité  de  ce  procédé  est  manifeste.  Il  est  d'une  rapidité 
extrême,  il  est  applicable  aux  objets  les  plus  déliés,  de  plus  il  est 
très-économique.  L'or  déposé  sur  un  kilogramme  de  bijoux  ne 
dépasse  guère  le  poids  de  deux  grammes  ;  le  prix  de  dorure  est 
de  20  francs,  tandis  que ,  par  l'ancien  procédé,  il  était  de  50,  et 
même  de  420,  lorsque  les  objets  étaient  très-délicats.  Enfin  la 
dorure  par  immersion  l'emporte  sur  la  dorure  au  mercure,  parce 
qu'elle  n'exerce  aucune  inflence  fâcheuse  sur  la  santé  des 
ouvriers. 

Arrivons  au  troisième  procédé ,  où  l'agent  principal  est  le 
fluide  électrique.  Ce  procédé  est  autant  supérieur  au  procédé  par 
immersion,  que  ce  dernier  l'est  au  procédé  par  le  mercure.  Ce 
qui  en  fait  l'immense  supériorité ,  c'est  qu'il  ne  sert  pas  seule- 
ment à  l'application  de  l'or,  mais  qu'il  sert  aussi  à  celle  de  beau- 
coup de  métaux  sur  une  foule  d'autres  métaux  :  ainsi  un  métal 
quelconque  peut  être  doré,  argenté ,  platiné ,  palladé,  zingué, 
cuivré,  bronzé,  etc.,  etc.  En  outre,  célérité  d'exécution,  facilité 
de  déposer  l'or  ou  tout  autre  métal ,  avec  une  épaisseur  voulue, 
possibilité  de  rendre  les  objets  métalliques  communs  aussi  utiles 
pour  certains  usages  que  s'ils  étaient  en  or,  enfin  nulle  crainte 
d'insalubrité.  À  côté  de  tous  ces  avantages,  on  trouve  la  modi- 
cité du  prix. 

Avant  de  décrire  le  procédé,  il  est  nécessaire  de  nous  rappeler 
quelques  faits.  Lorsqu'une  dissolution  saline  métallique  se  trouve 
placée  entre  les  deux  pôles  d'une  pile  et  leur  sert  de  communica- 
tion, elle  se  décompose  de  telle  sorte  que  l'acide  du  sel,  et  l'oxy- 
gène de  l'eau  se  portent  au  pôle  positif,  tandis  que  l'hydrogène  et 
la  base  se  portent  au  pôle  négatif  Si  la  base  du  sel  contient  un 
métal  appartenant  à  une  des  4  dernières  sections,  elle  se  décom- 
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pose  à  son  tour;  son  oxygène,  se  trouvant  à  l'état  naissant,  se 
combine  avec  l'hydrogène,  et  le  métal  arrive  seul  au  pôle  négatif. 

Presque  tous  les  cyanures  métalliques  sont  solubles  dans 
les  cyanures  alcalins,  et  forment  des  cyanures  doubles.  Si  une 
dissolution  de  cette  nature  se  trouve  sur*  le  passage  d'un  cou- 
rant électrique  faible,  le  moins  faible  des  deux  cyanures ,  le  cya- 
nure métallique  proprement  dit,  se  décomposera  le  premier;  son 
métal  se  portera  au  pôle  négatif  où  il  se  déposera  en  couches  con- 
tinues, son  cyanogène  se  portera  au  pôle  positif.  Si ,  au  premier 
pôle,  il  se  trouve,  par  exemple,  un  objet  en  cuivre,  et  que  le  cya- 
nure qui  se  décompose  soit  le  cyanure  d'or,  évidemment  l'objet 
en  cuivre  se  couvrira  d'une  couche  de  ce  métal  précieux  :  si  au 
second  pôle  se  trouve  de  l'or,  il  est  encore  évident  que  le  cyano- 
gène se  combinera  avec  ce  métal  à  mesure  qu'il  y  arrive  ;  en  sorte 
qu'il  se  déposera  d'un  côté  autant  d'or  qu'il  s'en  dissoudra  de 
l'autre,  pourvu  toutefois  que  les  surfaces  des  deux  pôles  soient  à 
peu  près  les  mêmes. 

Cela  dit,  nous  concevrons  sans  peine  le  procédé  suivi  en  grand 
pour  dorer  galvaniquement.  Voici  en  quoi  il  consiste  : 

On  prépare  un  bain  formé  de  4  0  parties  de  cyanure  de  potas- 
sium, de  4  partie  de  cyanure  d'or  et  de  4  00  parties  d'eau  distil- 
lée :  ou  bien  encore,  pour  plus  de  commodité,  on  dissout  dans 
400  parties  d'eau  distillée,  40  parties  de  cyanoferrure  jaune  de 
potassium  (prussiate  jaune  de  potasse  du  commerce)  et  4  partie 
de  sesquichlorure  d'or,  neutre  autant  que  possible  :  on  filtre  et  à 
la  liqueur  filtrée  on  ajoute,  par  petites  portions,  une  dissolution  de 
potasse  jusqu'à  ce  qu'il  se  manifeste  une  faible  réaction  alcaline. 
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Fig  8i 

Ce  bain  est  placé  dans  une  cuve  en  bois  mastiquée  (fig.  84  )  dont 
vous  voyez  le  plan. 

C  C  cuve  contenant  le  bain  :  tt'  v  v'  tiges  métalliques  dorées 
traversant  la  cuve  dans  toute  sa  longueur  ;  elles  sont  placées  un 
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peu  au-dessous  du  niveau  supérieur  du  liquide,  et  communiquent, 
l'une  i?  v1  avec  le  pôle  positif  +,  l'autre  1 1'  avec  le  pôle  négatif  — 
de  la  pile  :  o  o'  deux  lames  d'or  partageant  la  pile  en  3  compartn 
ments;  elles  ne  communiquent  qu'avec  la  tige  v  »',  et  sont  desti- 
nées à  se  dissoudre  à  mesure  que  la  dorure  s'opère  :  a,  a,  a  trin- 
gles mobiles  en  laiton  doré  qui  s'appuient  sur  les  tiges  1 1?  vv\  et 
auxquelles  on  suspend,  par  des  fils  de  laiton  également  doré,  les 
objets  que  l'on  veut  recouvrir  :  il  est  bon  que  les  extrémités  des 
tringles  qui  s'appuient  sur  la  tige  positive  v  v'  soient  isolées  par 
du  verre  ou  par  de  la  gutta-percha. 

La  température  du  bain  doit  être  de  +  45°  à  +  20°,  et  l'im- 
mersion doit  durer  selon  l'épaisseur  de  la  couche  d'or  que  l'on 
veut  déposer. 

Je  répéterai  encore  que  l'immense  avantage  de  ce  procédé  con- 
siste en  ce  qu'il  est  d'une  application  générale.  Le  métal ,  dont  la 
dorure  directe  ne  serait  pas  solide;  pourrait  être  recouvert  préala- 
blement par  une  couche  d'un  autre  métal,  qui  n'aurait  pas  le  même 
inconvénient  :  ainsi  le  fer,  le  zinc,  l'acier,  Tétain,  le  plomb  ne  peu- 
vent pas  être  directement  dorés  d'une  manière  aussi  solide  que  l'ar- 
gent, le  bronze,  le  laiton,  le  maillechort  :  mais  il  n'en  sera  plus  de 
même,  si  l'on  commence  par  les  recouvrir  d'une  couche  de  cuivre  * 

Un  autre  avantage ,  c'est  de  pouvoir  déposer  sur  un  métal  une 
couche  aussi  épaisse  que  l'on  voudra  d'un  autre  métal.  Oci  mérite 
une  attention  spéciale ,  surtout  de  la  part  des  chimistes  ,  car  ils 
pourront  se  procurer  des  ustensiles  qui,  dans  quelques  cas,  leur 
serviront  comme  s'ils  étaient  en  or  ou  en  platine,  par  cela  seul 
qu'ils  en  auront  la  surface  dorée,  ou  platinée. 

D'après  les  observations  de  M.  Barrai ,  une  capsule  en  cuivre , 
qui  après  avoir  été  dorée  une  première  fois,  aurait  été  martelée , 
puis  dorée  de  nouveau,  pourrait  servir  à  faire  bouillir  des  liquides 
auxquels  ne  résisteraient  ni  le  cuivre,  ni  l'argent. 

Enfin ,  ce  procédé  est  caractérisé  par  cette  circonstance ,  que 
c'est  par  couches  continues  et  adhérentes,  qu'il  permet  de  dépo- 
ser les  métaux  sur  d'autres  métaux. 

On  connait  d'autres  procédés  qui  sont  antérieurs  à  celui  que  je 
viens  de  décrire ,  mais  qui  lui  sont  inférieurs ,  sous  le  rapport  de 
leur  application  industrielle.  Ils  sont  tous  fondés  sur  l'emploi  des 
bains  acides,  tandis  que  le  procédé  de  M.  Elkington  est  fondé  au 
contraire  sur  l'emploi  des  bains  à  réaction  alcaline  :  c'est  dans, 
cette  différence  que  réside  tout  le  secret  du  succès  de  l'un,  et  de 
l'insuccès  des  autres.  On  peut  dorer  galvaniquement  par  des  bains 
acides,  mais  pour  que  la  dorure  soit  uniforme,  il  faut  prendre  des 
précautions  qui  sont  impraticables  lorsqu'on  opère  sur  une  grande 
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échelle.  Aussi  ces  anciens  procédés  sont-ils  relégués  exclusivement 
entre  les  mains  des  amateurs ,  qui  ne  les  appliquent  qu'à  des 
objets  peu  volumineux. 

Je  vais  vous  donner  une  idée  d'un  de  ces  procédés  les  plus  sim- 
ples ,  en  vous  expliquant  le  dessin  (  Bg.  82  )  que  vous  avez  sous 
Vos  yeux. 
VV  vase  en  verre  contenant  de  l'eau  faiblement  acidulée;  as 
plaque  de  zinc  amalgamé  contournée  en 
cylindre  ;  elle  communique  par  le  fil  mé- 
tallique m  avec  une  dissolution  d'or  con- 
tenue dans  un  second  vase  en  porcelaine 
dégourdie,  ou  en  terre  de  pipe  peu  cuite  oo. 
Vous  voyez  que  par  cette  disposition , 
les  deux  liquides  sont  séparés  par  un  dia- 
*  phragme  poreux ,  et  communiquent  entre 

eux  par'un  couple  voltaïque,  dont  le  pôle 
positif  est  la  lame  en  zinc  ,  le  pôle  négatif 
la  pièce  à  dorer.  Il  se  produit  un  faible  courant  à  travers  les  deux 
liqueurs,  qui  ne  peuvent. pas  se  mêler  :  ce  courant  décompose  la 
solution  d'or,  et  l'objet  qui  est  plongé,    se  recouvre  de  ce 

Ce  procédé  si  simple ,  et  qui  ne  peut  pas  servir  industrielle- 
ment, est  cependant  celui  qui  sert  en  général  pour  la  galvano- 
plastie. Cet  art  se  distingue  du  précédent,  parce  qu'il  a  pour  but 
de  déposer  des  métaux  en  couches  continues  non  adhérentes. 

Je  ne  veux  pas  entrer  dans  les  détails  de  la  galvano-plastie  ,  pas 
plus  que  je  ne  l'ai  fait  pour  la  dorure  galvanique.  Ces  deux  arts 
sont  amplement  décrits  dans  des  ouvrages  spéciaux  :  je  sortirais 
de  mon  programme,  si  je  voulais  vous  y  initier  autrement  que  par 
l'explication  des  principes  sur  lesquels  ils  reposent.  Ainsi  je  ne 
vous  dirai  pas  comment  on  peut  déposer  toute  sorte  de  métal  sur 
toute  sorte  de  matière,  pourvu  que  la  surface  de  celle-ci  soit 
métallisée  ;  je  no  vous  dirai  pas  de  quelle  manière  on  prépare  les 
moules  en  cire, -en  alliage  fusible  etc.,  etc.;  de  quelle  manière 
on  les  rend  bons  conducteurs  en  les  enduisant  de  plombagine, 
mais  je  vous  dirai  seulement  quelle  est  la  disposition  générale 
d'un  appareil  simple,  qui  modifié  sous  le  rapport  des  dimensions, 
pourra  servir  aussi  bien  à  la  formation  d'une  médaille  qu'à  la  for- 
mation d'une  statuette. 

En  voici  un  croquis  { fig.  83  )  suffisant  pour  en  donneru  ne  idée. 

A  est  une  caisse  rectangulaire  en  bois  mastiqué,  contenant  une 
dissolution  saline,  que  nous  supposerons  de  sulfate  de  cuivre  :  a 
sache!  renfermant  des  cristaux  de  sulfate  de  cuivre ,  et  destiné  a 
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entretenir  la  saturation  du  bain  :  B  espèce  de  tamis  supporté  par 
des  pieds,  et  dont  la  toile  est  une  peau  de  vessie  ;  Z  plaque  de 
zinc  amalgamé  qui  plonge  horizontalement  dans  l'eau  acidulée 
contenue  dans  le  vase  B  ;  i  ai  de  cuivre  soutenant  la  lame  de 


Fig.  83. 

zinc,  et  qui  par  une  vis  de  pression,  communique  avec  l'autre  fil 
de  cuivre  o,  dont  l'extrémité  porte  le  moule  m.  Ici  comme  ailleurs, 
vous  voyez  un  couple  voltaïque ,  dont  le  pôle  négatif  se  trouve 
plongé  dans  un  liquide  ,  qui  se  décompose  en  vertu  d'une  action 
.galvanique  :  le  moule  qui  se  trouve  à  ce  pôle ,  se  recouvre  d'une 
couche  continue  de  métal ,  sans  qu'il  y  ait  adhérence.  Le  métal 
qui  se  dépose,  s'applique  sur  la  surface  du  moule  avec  une  telle 
netteté  et  une  telle  précision  qu'il  en  reproduit  les  traits  les  plus 
déliés,  soit  en  creux,  soit  en  relief. 

On  s'est  déjà  servi  de  la  galvano-plastie ,  pour  reproduire  des 
monnaies  et  des  médailles ,  pour  copier  des  cachets ,  des  sceaux , 
des  empreintes  en  plâtre,  pour  obtenir  des  creux  copiés  sur  des 
surfaces  en  relief;  pour  fabriquer  des  moules  obtenus  sur  des 
fruits,  des  végétaux,  etc.,  etc  ;  pour  reproduire  des  caractères 
d'imprimerie ,  des  planches  gravées  sur  cuivre  ou  sur  bois,  et 
même  des  images  daguerriennes  :  toutes  ces  applications  ont 
déjà  pris  un  grand  développement  en  Angleterre,  en  Allemagne 
et  en  Russie. 

Voici  le  moment  de  vous  entretenir  d'une  application,  dont  les 
grands  services,  qu'elle  est  destinée  à  rendre  aux  sciences,  consti- 
tuent son  principal  titre  à  notre  attention.  Je  veux  parler  de  la 
-photographie. 

Tous  les  procédés  qui  ont  pour  but  de  dessiner  au  moyen  de  la 
.lumière,  constituent  l'art  de  la  photographie  :  le  daguerréotype 
n'en  est  qu'un  cas  spécial. 

Les  matières  impressionnables  à  la  lumière  étant  connues  de- 
puis des  siècles,  il  est  naturel  que  des  essais  sur  cet  art  aient  été 
tentés  depuis  longtemps.  Mais  ce  ne  fut  qu'en  4827  que  Niepce 
communiqua  à  la  Société  royale  de  Londres  un  mémoire  qui  doit 
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être  considéré  comme  le  premier  jalon  d'une  voie  qui  a  été  par- 
courue plus  tard,  par  Da guerre,  avec  tant  de  succès. 

En  laissant  à  Niepce  la  part  légitime  d'honneur  qui  lui  appar- 
tient dans  la  découverte  de  la  photographie,  on  reconnaîtra  que 
cet  art  doit  ses  prodigieux  développements  à  Daguerre,  qui,  en 
4839,  livra  au  public  ses  procédés. 

Le  procédé  dont  Daguerre  se  servit  pour  obtenir  de  si  éton- 
nants résultats  est  resté  intact  dans  ses  parties  les  plus  essen- 
tielles, et  aujourd'hui  il  est  encore  le  seul  que  l'on  suive  quand  on 
veut  des  images  photographiques  sur  métal  :  les  modifications 
qu'on  y  a  introduites  ont  eu  pour  but  de  faciliter  l'exécution  plu- 
tôt que  d'en  changer  la  nature.  Les  procédés  de  la  photographie 
sur  papier,  tout  en  ayant  quelques  points  d'analogie  avec  ceux 
de  la  photographie  sur  métal ,  ont  néanmoins  un  caractère  par- 
ticulier et  distinctif  ;  et  les  inspirations  de  Fox  Talbot,  à  qui  l'on 
doit  la  découverte  de  cette  branche,  n'ont  été  été  précédées  que 
par  les  tentatives  informes  de  Wedgwood,  de  Davy  et  de  Charles. 

Nous  avons  donc  à  nous  occuper  de  la  photographie  sur  mé- 
tal ou  du  daguerréotype  et  de  la  photographie  sur  papier. 
Nous  commencerons  par  exposer  le  procédé  primitif  de  Daguerre, 
ensuite  nous  dirons  les  améliorations  qu'on  y  a  introduites. 

Une  lame  d'argent  ou  de  plaqué,  étant  bien  polie,  est  exposée 
à  la  vapeur  d'iode,  jusqu'à  ce  que  sa  surface  prenne  une  couleur 
jaune  d'or  :  elle  est  ensuite  exposée  au  foyer  d'une  chambre 
obscure,  pendant  un  temps  qui  sera  plus  ou  moins  long,  selon  l'in- 
tensité des  rayons  lumineux.  Dans  ces  circonstances,  les  portions 
d'argent  iodé,  frappées  par  la  lumière,  éprouvent  une  modification 
que  n'éprouvent  point  celles  qui  sont  dans  les  ombres  ;  tandis  que 
les  portions  envahies  par  les  demi-teintes  se  modifient  propor- 
tionnellement à  l'intensité  lumineuse.  Après  l'action  de  la  lumière, 
l'œil  n'aperçoit  aucune  image,  mais  en  exposant  la  surface  métal- 
lique, déjà  impressionnée,  à  l'action  de  la  vapeur  de  mercure, 
l'image  apparaît  aussitôt  :  les  clairs  correspondent  aux  parties 
modifiées  par  la  lumière,  les  ombres  aux  parties  non  modifiées.  Ce- 
pendant l'image  n'a  pas  encore  son  aspect  définitif.  La  présence 
de  l'argent  iodé,  encore  intact,  la  rend  défectueuse  et  comme  in- 
achevée ;  mais  tous  les  défauts  disparaissent,  dès  qu'on  la  lave 
avec  une  dissolution  d'hyposulfite  de  soude.  Ce  réactif  a  la  pro- 
priété d'enlever  l'iode  qui  n'a  pas  été  impressionné  par  la  lumière  : 
dès  lors,  le  métal  mis  à  nu,  forme  les  ombres,  et  les  parties 
impressionnées  que  l'hyposulfite  n'attaque  pas,  se  trouvent  recou- 
vertes d'une  infinité  de  globules  de  mercure,  qui  leur  donnent 
un  aspect  blanc  et  mat  tout  à  la  fois  :  elles  forment  les  clairs. 
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Ainsi  l'iode  est  la  substance  impressionnable  à  la  lumière;  la 
vapeur  du  mercure  décèle  l'image  latente  ;  l'hyposulfite  de  soude 
la  perfectionne  et  la  fixe. 

Le  procédé,  tel  que  nous  venons  de  l'exposer  très-sommaire- 
ment, est  assez  long,  en  ce  sens  que  l'exposition  dans  la  chambre 
obscure  dure  parfois  plusieurs  minutes  :  les  images,  quoique  par* 
faites,  laissent  beaucoup  à  désirer  sous  le  rapport  de  la  vivacité  : 
d'ailleurs  ce  procédé  ne  peut  pas  servir  à  la  reproduction  des 
portraits,  vu  qu'il  est  impossible  de  garder  l'immobilité  pendant 
un  certain  temps.  Les  améliorations  qu'il  réclame,  sont  la  vivacité 
des  images  et  une  grande  célérité.  C'est  ce  que  l'on  a  obtenu  par 
les  moyens  suivants. 

D'abord  on  a  constaté  que  le  plaqué,  n'étant  pas  toujours  du 
titre  voulu  (^tout  au  plus),  faisait  souvent  échouer  l'essai;  et 
comme  l'expérience  a  montre  que ,  plus  l'argent  est  pur,  plus 
belle  est  l'épreuve,  on  a  fini  par  argenter  galvaniquement  la  sur- 
face métallique  sur  laquelle  on  voulait  opérer.  On  a  trouvé,  en 
outre,  que,  dans  l'iodage,  la  nuance  d'or  était  insuffisante,  et  que 
le  rose  velouté  ou  le  rose  pourpre  convenait  davantage  ;  ensuite 
on  a  augmenté  la  sensibilité  de  la  couche  impressionnable,  en  l'ex- 
posant, pendant  quelques  secondes,  à  la  vapeur  de  substances 
accélératrices,  telles  que  le  brome ,  le  chlore,  ou  certains  compo- 
sés renfermant  ces  deux  principes.  Suivant  M.  Bingham,  le  meil- 
leur agent  d'accélération  serait  le  bromure  de  chaux  ;  suivant 
M.  le  baron  Gros,  ce  serait  la  chaux  chlorobromée. 

Les  vapeurs  de  ces  substances,  arrivant  directement  au  contact 
des  plaques  argentées,  compromettent  le  succès  de  l'épreuve 
parce  qu'elles  entraînent  ave£  elles  de  l'humidité  :  on  a  évité  cet 
inconvénient,  en  les  forçant  à  traverser  une  plaque  de  dégourdi 
(terre  de  pipe  mal  cuite)  qui  les  dessèche,  et  en  égalise  l'émis- 
sion. La  lame  iodée  rendue  ainsi  très-sensible  ,  est  encore  expo- 
sée à  un  second  iodage,  jfait  toujours  à  l'abri  de  l'humidité.  Voilà 
pour  la  célérité  ;  voici  pour  l'éclat. 

Dès  que  l'image  a  été  fixée,  elle  reste  sombre,  avons-nous  dit  : 
pour  lui  donner  de  la  vivacité ,  M.  Fizeau  a  imaginé  d'immerger 
les  épreuves  déjà  terminées,  dans  une  dissolution  d'hyposulfite  de 
soude  à  laquelle  on  aura  ajouté  du  chlorure  d'or ,  ou  bien  dans 
une  dissolution  de  l'hyposulfite  double  d'or  et  de  soude,  dont  je 
vous  ai  parié  au  commencement  de  cette  leçon. 

Grâce  à  cette  dernière  innovation  ,  les  épreuves  daguerriennes 

débarrassées  de  ce  miroitage  fatigant  qui  les  déparait,  ont  acquis 

une  vigueur,  une  netteté  et  une  solidité  jusqu'alors  inconnues.  Si 

l'on  compare  ensemble  deux  épreuves  obtenues ,  l'une  par  l'an- 

i.  il 
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cien,  l'autre  par  le  nouveau  procédé ,  la  première  d'un  ton  gris- 
bleuâtre  paraîtra  avoir  été  exécutée  sous  un  ciel  brumeux,  tandis 
que  l'autre,  par  la  chaleur  de  ses  teintes,  semblera  avoir  été  faite 
sur  un  beau  ciel  du  midi. 

Remarquez,  Messieurs,  que  tous  ces  perfectionnements,  qui  ont 
laissé  si  en  arrière  les  premières  épreuves  daguerriennes ,  n'ont 
apporté  aucun  changement  fondamental  au  procédé  primitif.  On 
n'a  jamais  pu  remplacer  l'argent  par  un  autre  métal,  l'iode  par  une 
autre  matière  impressionnable  :  l'hyposulfite  de  soude  est  encore 
le  seul  réactif  qui  serve  à  fixer  les  images.  Ces  trois  phases  du 
procédé  de  Daguerre  ont  été  améliorées,  mais  jamais  changées. 

Un  mot  sur  la  théorie  de  cette  opération  :  lorsqu'on  expose  la 
plaque  d'argent  à  la  vapeur  d'iode ,  il  se  forme  une  couche  d'io- 
dure  d'argent,  dont  l'épaisseur,  suivant  M.  Dumas,  ne  dépasse  pas 
un  millionième  de  millimètre  :  elle  adhère  tellement  au  métal , 
qu'un  frottement  assez  vif  est  insuffisant  pour  l'enlever  :  exposée 
à  l'irradiation  de  la  chambre  obscure,  elle  se  modifie  partout  où 
la  lumière  la  frappe,  et  passe  à  l'état  de  sous-iodure  d'argent.  Ce 
nouveau  corps  n'adhère  plus  au  métal,  et  on  peut  l'enlever  par  le 
plus  léger  frottement.  En  sortant  de  la  chambre  obscure ,  une 
plaque  daguerrienne  est  donc  recouverte  en  partie  d'iodure  d'ar- 
gent très-adhérent,  et  en  partie  de  sous-iodure  sans  adhérence. 
Lorsqu'on  l'expose  à  la  vapeur  de  mercure,  ce  métal  se  fixe  seu- 
lement à  la  surface  de  l'argent  qui  est  recouverte  de  sous-iodure  ; 
il  forme  alors  un  amalgame  dont  l'aspect  produit  l'effet  des  teintes 
blanches  :  les  parties  de  la  surface  très-adhérentes  à  l'iodure, 
n'ayant  pas  été  attaquées  par  le  mercure,  constituent  les  ombres. 
En  mettant  la  plaque  mercurisée  dans  l'hyposulfite  de  soude,  on 
enlève  et  l'iodure  d'argent  encore  intact,  et  le  sous-iodure,  qui  se 
trouve  mêlé  pour  ainsi  dire,  aux  globules  mercuriels  qui  ont  adhéré 
à  l'argent.  De  ce  moment,  la  manifestation  de  l'image  est  achevée; 
les  clairs  tiennent  à  l'amalgame  d'argent ,  les  ombres  à  l'argent 
poli. 

Les  admirables  effets  produits  par  le  dernier  bain  d'hyposulfite 
de  soude  et  d'or,  paraissent  provenir  de  ce  que  l'argent  qui 
forme  le  fond  de  l'image,  est  comme  bruni  par  l'or  qui  le  recouvre, 
tandis  que  la  partie  qui  représente  les  clairs,  c'est-à-dire  la  partie 
amalgamée,  s'allie  avec  l'or,  augmente  de  volume ,  d'éclat  et  de 
solidité  :  aussi  les  plaques  qui  ont  subi  cette  dernière  opération , 
peuvent  -  elles  servir  à  donner  des  empreintes  à  la  galvano- 
plastie. 

Voyons  la  photographie  sur  papier,  dont  l'ère  commença  le 
j  our  où  M.  Fox  Talbot  publia  son  procédé  de  calot  y  pie.  Cette 
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publication  et  celle  de  Daguerre  furent  contemporaines ,  et  tandis 
que  cette  dernière  produisit  en  très-peu  de  temps  des  résultats 
merveilleux,  l'autre  resta  presque  oubliée  pendant  dix  ans.  Cette 
différence  paraîtrait  étrange,  si  M.  Talbot  avait  imité  l'abnégation 
de  Daguerre,  en  faisant  connaître  tous  les  détails  de  ses  procédés. 
Mais  il  n'en  fut  pas  ainsi  :  le  public  trouvant  alors  devant  lui  deux 
voies  ouvertes,  Tune ,  celle  de  la  photographie  sur  métal,  toute 
claire  et  toute  droite,  l'autre,  celle  de  la  photographie  sur  papier, 
un  peu  obscure  et  tortueuse,  il  préféra  se  lancer  dans  la  pre- 
mière. 

Cependant,  la  photographie  sur  papier  a  de  grands  avantages 
sur  le  daguerréotype:  premièrement,  la  simplicité  des  manipula- 
tions :  secondement ,  la  facilité  de  reproduire  les  épreuves  à  un 
nombre  illimité  ;  enân ,  la  part  qu'elle  fait  à  l'art.  Tout  est  méca- 
nique dans  le  daguerréotype  ;  l'opérateur  le  plus  habile  se  trouve 
renfermé  dans  un  cercle  qu'il  ne  peut  ni  élargir,  ni  rompre,  tan- 
dis qu'un  habile  photographe  sur  papier  se  sent  artiste,  par  le 
goût  dont  il  fait  preuve,  en  choisissant  parmi  les  nombreuses  res- 
sources dont  il  dispose.  On  ne  peut  pas  comparer  une  épreuvre 
daguerrienne  avec  un  dessin  à  la  main ,  mais  une  épreuve  de 
M.  Blanquart-Evrard  pourrait  passer  pour  l'œuvre  d'un  peintre. 

Je  viens  de  nommer  l'homme  qui ,  guidé  par  un  noble  désinté- 
ressement, a  donné  à  la  photographie  sur  papier  un  essor  ines- 
péré. Ce  sont  ses  procédés  que  je  vais  vous  exposer. 

Les  procédés  de  M.  Blanquart-Evrard  ne  diffèrent  pas  essen- 
tiellement de  ceux  de  M.  Talbot.  Il  en  est  de  la  photographie  sur 
papier  comme  du  daguerréotype  :  les  procédés  imaginés  par  leurs 
inventeurs  n'ont  encore  éprouvé  aucun  changement  fondamental , 
mais  les  légères  modifications  qu'on  y  a  successivement  intro- 
duites, ont  été  des  perfectionnements  d'une  grande  portée. 

Les  matières  impressionnables,  dont  dispose  le  photographe, 
sont  l'iodure,  le  bromure  et  le  chlorure  d'argent  :  les  agents  qu'on 
pourrait  appeler  agents  révélateurs ,  et  qui  jouent  le  même  rôle 
que  le  mercure  dans  le  daguerréotype ,  sont  l'acide  gallique  ou 
l'acide  pyrogallique  :  les  substances  destinées  à  fixer  les  images, 
sont  le  bromure  de  potassium  et  l'hyposulfite  de  soude. 

Si  dans  le  daguerréotype  on  se  préoccupe  de  la  nature  et  de  la 
qualité  du  métal,  dans  la  photographie  sur  papier  on  se  préoccupe 
de  la  nature  et  de  la  qualité  du  papier,  d'autant  plus  qu'il  en  faut 
de  deux  sortes  :  l'un  pour  produire  Y  image  négative,  l'autre 
Vimage  positive.  On  appelle  négative  l'image  dont  les  teintes 
sont  en  raison  inverse  des  intensités  lumineuses ,  de  sorte  que  les 
ombres  de  l'objet  correspondent  aux  clairs  de  l'image,  et  récipro- 
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quement  ;  on  appelle  positive  l'image  qui  reproduit  l'objet  avec 
ses  teintes  naturelles. 

Toute  expérience  photographique  se  compose  donc  nécessaire- 
ment de  deux  opérations  :  la  première  donne  Yépreune  négative, 
par  la  reproduction  inverse  des  teintes  de  l'objet;  la  seconde 
donne  Y  épreuve  positive,  par  la  reproduction  inverse  des  teintes 
de  l'image. 

Les  deux  papiers  qui  servent  à  ces  deux  opérations,  n'étant  pas 
rendus  impressionnables  par  les  mêmes  réactifs,  et  subissant  des 
traitements  différents,  ne  peuvent  pas  être  de  la  même  qualité  : 
celui  destiné  à  l'épreuve  négative,  doit  être  perméable  à  la  lu- 
mière, et  très-mince  ;  celui  destiné  à  l'épreuve  positive,  doit  être, 
au  contraire ,  assez  épais  :  il  est  nécessaire  que  tous  les  deux 
aient  une  grande  finesse  et  une  grande  égalité  de  grain  ;  leur 
pâte  sera  homogène  et  leur  texture  serrée,  pour  qu'ils  ne  s'éten- 
dent ni  se  désagrègent,  lors  des  diverses  immersions  qu'ils  auront 
à  subir. 

En  supposant  que  le  papier  soit  convenablement  choisi ,  voici 
comment  on  procède  pour  préparer  celui  qui  doit  servir  à  obtenir 
Y  épreuve  négative  :  on  en  étend  une  feuille  sur  une  dissolution 
formée  d'une  partie  d'azotate  d'argent,  et  de  30  parties  d'eau. 
Cette  dissolution  doit  se  trouver  dans  une  terrine  en  verre  ou  en 
porcelaine ,  et  il  faut  éviter  que  le  liquide  n'envahisse  la  sur- 
face supérieure  du  papier.  Celui-ci  sera  enlevé  dès  qu'il  commen- 
cera à  prendre  une  teinte  légèrement  bleuâtre ,  et ,  après  l'avoir 
fait  égoutter,  on  le  déposera,  sur  une  plaque  horizontale,  pour  qu'il 
sèche,  la  partie  mouillée  en  haut  :  une  fois  sec,  on  le  plonge 
pendant  2  à  3  minutes,  dans  un  bain  formé  de  25  parties  d'iodure 
de  potassium,  4  partie  de  bromure  de  potassium,  et  de  260  par- 
ties d'eau  distillée  ;  on  le  lave  ensuite  à  grande  eau  et  on  le  sèche. 
Ce  papier,  ainsi  préparé,  pourra  être  conservé  pendant  des  mois  à 
l'abri  de  la  lumière,  sans  qu'il  perde  de  sa  sensibilité  primitive. 
Cependant  elle  n'est  pas  très-grande  cette  sensibilité,  car,  avant 
d'exposer  le  papier  à  l'action  de  la  lumière,  il  faut  en  mouiller  la 
surface  avec  une  liqueur  composée  de  64  parties  d'eau,  1 4  d'acide 
acétique  cristallisable,  et  6  d'azotate  d'argent.  A  cet  effet,  on  re- 
couvre de  cette  liqueur  une  glace  polie,  et  on  y  dépose  le  papier 
négatif,  la  surface  préparée  en  dessous  ;  après  une  ou  deux  mi- 
nutes ,  on  le  recouvre  d'un  papier  à  dessiner  humide ,  qu'on  re- 
couvre d'une  glace.  Le  papier  négatif  ayant  sa  surface  impression- 
nable appliquée  sur  un  verre ,  il  peut  éprouver  directement  l'ac- 
tion de  la  lumière  :  on  le  transporte  alors  dans  la  chambre  obscure 
pour  l'y  laisser  40  à  20  secondes,  si  le  soleil  est  clair,  ou  plus 
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longtemps,  si  le  ciel  est  couvert.  On  retire  l'épreuve  pour  l'éten- 
dre sur  une  glace,  le  côté  impressionné  en  dessus,  et  pour  la  laver 
avec  une  petite  quantité  d'une  dissolution  contenant  8  parties  d'a- 
cide gallique,  et  100  parties  d'eau  distillée.  Dès  ce  moment,  l'image 
apparaît  avec  une  teinte  d'un  beau  roux ,  qui  foncera  peu  à  peu 
jusqu'au  noir  le  plus  intense.  On  place  alors  rapidement  la  glace 
dans  une  cuvette ,  et  on  la  recouvre  d'une  dissolution  préparée 
avec  5  parties  de  bromure  de  potassium ,  et  200  parties  d'eau 
distillée.  Après  45  à  20  secondes  d'immersion,  on  lave  à  grande 
eau,  et  on  sèche. 

Toutes  ces  opérations,  moins  celles  de  la  dernière  dessiccation  , 
doivent  être  faites  à  la  lueur  d'une  faible  lampe. 

L'épreuve  négative  ne  sera  vraiment  terminée  qu'après  qu'on 
aura  rendu  le  papier  plus  transparent,  en  l'imbibant  de  cire  fon- 
due. A  cet  effet,  on  le  saupoudre  avec  de  la  raclure  de  cire  vierge, 
on  le  recouvre  de  plusieurs  feuilles  de  papier ,  qu'on  presse  avec 
un  fer  à  repasser  assez  chaud,  pour  que  la  cire  fonde. 

La  préparation  du  papier  positif  est  beaucoup  plus  simple:  on 
étend  la  feuille  destinée  à  cet  objet  à  la  surface  d'un  bain  de  chlo- 
rure de  sodium  ,  composé  de  30  parties  de  sel  et  de  100  parties 
d'eau.  Après  3  à  4  minutes  de  contact,  on  l'enlève  et  on  la  presse 
avec  du  papier  buvard  ,  jusqu'à  ce  qu'elle  n'accuse  plus  aucune 
trace  d'humidité  :  on  la  place  ensuite  sur  une  dissolution  d'une 
partie  d'azotate  d'argent  et  de  dix  parties  d'eau  :  après  4  à  6  mi- 
nutes, on  la  fait  égoutter  et  on  l'étend  sur  un  plan  horizontal  pour 
qu'elle  s'y  dessèche.  Comme  le  papier  ainsi  préparé,  est  très- 
sensible  à  la  lumière,  il  faut  opérer  à  la  lueur  d'une  faible  lampe, 
et  la  dessiccation  doit  avoir  lieu  dans  l'obscurité  la  plus  pro- 
fonde. 

Quand  on  veut  se  servir  du  papier  positif ,  on  lui  superpose 
l'image  du  papier  négatif,  et  on  renferme  le  tout  entre  deux 
glaces  ;  on  expose  le  système  au  soleil  en  prenant  soin  que  le 
verre  qui  recouvre  le  papier  négatif  en  soit  frappé  directement. 
L'exposition  durera  pendant  1 5  à  25  minutes,  ou  pendant  un  temps 
plus  considérable,  si  la  lumière  est  diffuse.  Du  reste,  on  peut  se 
ménager  un  moyen  de  reconnaître  le  moment  où  l'expérience  est 
terminée,  en  faisant  déborder  de  quelques  millimètres  le  papier 
positif.  Lorsque  la  partie  qui  déborde  aura  pris  la  couleur  vert- 
olive  clair,  après  être  passée  successivement  par  le  rose,  le  lilas, 
le  violet,  le  noir  intense  et  lé  vert-olive  foncé,  on  suspendra 
l'action  de  la  lumière.  On  transporte  les  glaces  dans  l'obscurité, 
et  on  immerge  dans  l'eau,  l'épreuve  positive  pendant  40  à  20  mi- 
nutes. En  la  sortant  de  l'eau ,  on  la  plonge  dans  une  dissolution 
i.  -  41. 


726  CHIMIE    ÉLÉMENTAIRE. 

d'hyposultite  de  soude  faite  dans  les  proportions  d'une  partie  de 
sel  et  huit  parties  d'eau.  Ce  dernier  bain  la  fixera  et  la  perfec- 
tionnera. 

Cette  dernière  opération  est  bien  simple,  cependant  c'est  d'elle 
que  dépend  la  beauté  de  l'épreuve.  Les  photographes  en  seraient 
encore  aux  fréquentes  déceptions ,  si  M.  Blanquart  ne  leur  avait 
appris  que,  pour  assurer  le  succès ,  il  fallait  ajouter  à  la  solution 
d'hyposullite  de  soude  quelques  cristaux  d'azotate  d'argent,  ou 
quelques  gouttes  d'une  dissolution  concentrée  de  ce  même  sel. 

Je  ne  pourrais  mieux  vous  faire  apprécier  la  valeur  de  cette 
modification  très  légère  en  apparence,  qu'en  vous  répétant  ce 
qu'en  a  dit  un  photographe  distingué,  M.  de  Valicourt. 

«  Il  était  réservé  à  M.  Blanquart  d'étudier  d'une  manière  plus 
a  approfondie  les  propriétés  du  bain  d'hyposulfite,  de  suivre  avec 
a  persistance  la  série  des  phénomènes  qui  s'y  développent,  et  de 
«  tirer  de  ces  observations  une  méthode  certaine  pour  donner  aux 
a  images  les  teintes  les  plus  riches  et  les  plus  variées.  On  ne  sera 
a  donc  plus  borné  désormais  à  cette  inévitable  teinte  chocolat 
«  qui  caractérise  toutes  les  épreuves  de  M.  Talbot  et  celles 
«  de  M.  Bayard ,  mais  on  aura  à  parcourir  toute  l'échelle  des 
«  tons  bruns  et  des  bistres  pour  arriver  à  la  belle  teinte  noire 
«  des  gravures  à  l'aqua-tinta.  L'opérateur  restera  toujours  le 
«  maître  de  s'arrêter  à  la  teinte  qui  lui  conviendra ,  ce  qui  est 
«  un  avantage  inappréciable,  puisque  avec  la  même  épreuve  néga- 
«  tive  on  pourra  obtenir  des  reproductions  qui  offriront  des  tons 
«  différents. 

«  L'hyposulfite  de  soude,  convenablement  enrichi  d'azotate 
a  d'argent,  agira  à  peu  près  à  la  manière  du  mordant  des  grâ- 
ce veurs  à  l'eau  forte,  qui  savent  si  bien  en  régler  l'action,  suivant 
a  le  but  qu'i  Is  se  proposent.  » 

Tels  sont  les  principaux  moyens  photographiques  proposés  par 
M.  Talbot,  et  heureusement  modifiés  par  M.  Blanquart.  Ces  pro- 
cédés ont  subi  bien  des  changements  :  en  effet,  on  a  remplacé  le 
papier  destiné  aux  épreuves  négatives,  par  du  verre  enduit  d'em- 
pois ou  d'albumine  :  d'autres  ont  conservé  le  papier,  mais  ils 
l'ont  enduit  de  colle,  ou  de  cire,  ou  de  blanc  d'œuf,  ou  de  sérum  : 
enfin,  la  première  préparation  (iodure  et  azotate  d'argent)  du 
papier  négatif  a  été  presque  généralement  abandonnée;  on  se 
contente  d'imbiber  celui-ci  d'une  dissolution  d'iodure  de  potas- 
sium, et,  au  moment  de  l'exposer*  on  le  mouille  avec  un  mélange 
d'acide  acétique  et  d'azotate  d'argent. 

Ces  innovations ,  en  rendant  le  papier  plus  impressionnable  f 
ont  eu  pour  résultat  d'abréger  et  de  faciliter  les  opérations,  mais, 
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en  général,  les  épreuves  n'en  ont  pas  été  beaucoup  plus  belles. 

Ceux  qui  voudraient  approfondir  l'étude  de  la  photographie 
n'ont  qu'à  consulter  les  ouvrages  spéciaux  qui  traitent  de  cette 
matière,  et  dont  un  des  plus  importants  est  le  Traité  de  Photo* 
graphie  sur  papier,  par  M.  Blanquart- Evrard. 

Je  terminerai,  en  vous  donnant  la  théorie  des  procédés  que  je 
viens  de  vous  exposer.  Voyons  d'abord  les  phénomènes  qui  se 
rapportent  au  papier  négatif.  Lorsque  ce  papier  est  mis  au 
foyer  de  la  chambre  obscure ,  il  est  pénétré  ou  enduit  d'iodure, 
d'azotate  et  d'acétate  d'argent.  Tous  ces  composés  sont  altérables 
à  la  lumière,  et,  sous  l'influence  de  cet  agent,  ils  passent  à  l'état 
de  sous-sels  ;  peut-être  une  certaine  quantité  d'oxyde  d'argent,  et 
même  d'argent  métallique ,  deviennent  libres ,  dès  que  l'acide 
gallique  va  se  trouver  en  contact  avec  tous  ces  produits.  La  décom- 
position de  quelques-uns  d'entre  eux  fait  encore  de  plus  grands 
progrès ,  car  on  sait  que  l'oxyde  d'argent,  et  l'acide  gallique  se 
décomposent  mutuellement,  et  donnent  des  produits  très-colorés. 
Le  bromure  de  pptassium,  qui  sert  à  fixer  l'image,  enlève  tout  ce 
qui  est  encore  impressionnable ,  et  dès  lors  les  parties  blanches , 
autant  que  les  parties  noires,  se  trouvent  à  l'abri  de  toute  altéra- 
tion ultérieure.  11  ne  reste  plus  sur  le  papier  que  de  l'argent  com- 
biné avec  de  la  matière  organique,  et  dans  un  état  d'inaltérabilité 
parfaite. 

Les  phénomènes  qui  se  passent  dans  le  papier  positif  sont 
encore  plus  simples  :  ce  papier ,  au  moment  où  il  va  servir ,  se 
trouve  imprégné  de  chlorure  d'argent,  substance ,  comme  on  sait, 
très-sensible  à  l'action  de  la  lumière  :  il  noircit  donc  plus  ou 
moins ,  suivant  l'intensité  de  cet  agent.  L'hyposulfite  de  soude , 
en  enlevant  ensuite  toute  la  portion  de  chlorure  non  encore  défi- 
nitivement décomposée ,  arrête  l'action  ultérieure  de  la  lumière , 
et,  dès  lors,  l'image  se  trouve  fixée. 

Il  ne  me  reste  plus  qu'à  vous  parler  du  platine,  pour  terminer 
la  revue  des  métaux  dont  je  m'étais  proposé  de  vous  entretenir 
dans  cette  première  partie  de  mon  cours. 

Le  platine  n'a  été  introduit  en  Europe  que  vers  la  moitié  du 
xvme  siècle.  Les  mineurs  d'Amérique  le  connaissaient  depuis  long- 
temps, sous  le  nom  de  petit  argent  (  platina),  mais  ils  ne  savaient 
pas  le  travailler.  Scheffer  fut  le  premier  chimiste  qui  en  1752 
entreprit  l'étude  de  ce  métal  auquel  il  donna  le  nom  d'or  blanc. 
Depuis  cette  époque ,  beaucoup  de  chimistes  s'en  sont  occupés ,  et 
grâce  à  leurs  efforts ,  l'industrie  possède  aujourd'hui  un  puissant 
auxiliaire.  Malheureusement,  la  production  de  ce  métal  n'est  pas 
encore  assez  abondante  pour  que  son  prix  devienne  facilement 
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accessible.  On  n'en  produit  guère,  dans  le  monde  connu,  qu'en- 
viron 2300  kilogrammes  par  an. 

On  trouve  le  platine  à  l'état  natif  dans  des  sables  d'alluvion , 
qui  ont  beaucoup  d'analogie  avec  les  sables  aurifères  :  les  gisse- 
ments  les  plus  riches  sont  dans  les  monts  Ourals,  au  Brésil  et  à  la 
Nouvelle-Grenade.  Bien  qu'on  en  ait  tiré  parfois  de  grosses 
pépites,  cependant  on  rencontre  d'ordinaire  ce  métal  sous  la  forme 
de  petits  grains  associés  à  beaucoup  d'autres  métaux ,  dont  quel- 
ques-uns sont  plus  précieux,  ou  du  moins  plus  coûteux  que  lui  '. 

Voici  la  liste  des  principaux  corps  que  Ton  rencontre  dans  le 
minerai  de  platine  : 


Platine. 

Plomb. 

Iridium. 

Fer. 

Osmium. 

Oxydes  de  fer 

Rhodium. 

Fer  titane. 

Palladium. 

Fer  chromé. 

Or. 

Pyrites. 

Rhuteniuni 

Quartz. 

Argent. 

Hyacinthes. 

Cuivre. 

etc.  etc. 

Comme  en  traitant  ce  minerai ,  on  se  propose  d'en  tirer  non- 
seulement  du  platine ,  mais  encore  quelques  autres  métaux  ,  le 
procédé  doit  être  assez  compliqué.  En  effet,  après  avoir  lavé  le 
minerai,  pour  en  éliminer  la  terre ,  on  en  sépare  toutes  les  par- 
ties magnétiques,  au  moyen  d'un  barreau  aimanté  ;  ensuite  si  l'or 
et  l'argent  s'y  trouvent  en  assez  forte  proportion ,  on  le  soumet  à 
l'amalgamation.  Après  ces  deux  opérations  (  dont  la  dernière  peut, 
dans  quelques  cas,  ne  pas  avoir  lieu),  on  attaque  le  minerai  par 
de  l'eau  régale  contenant  un  excès  d'acide  chlorhydrique  :  en  con- 
centrant les  vapeurs  acides,  qui  s'élèvent  des  grandes  cornues  où 
s'exerce  l'action  de  l'eau  régale,  on  obtient  Y  osmium,  sous  forme 
d'acide  osmique  :  le  résidu  non  attaqué  se  compose  d'osmiure 
d'iridium,  de  rhutenium,  de  fer  chromé  et  titane,  etc  ,  etc.  ;  enfin, 
la  liqueur  qui  reste  dans  les  cornues ,  contient  le  platine,  le  palla- 
dium, le  rhodium,  le  fer  (  provenant  des  oxydes),  le  plomb,  et  une 
certaine  quantité  d'iridium.  Cette  liqueur  étant  convenablement 
concentrée ,  on  y  verse  de  la  dissolution  saturée  à  froid  de  sel 
ammoniac,  tant  qu'il  s'y  forme  un  précipité  jaune  de  chlorure 
double  de  platine  et  d'ammoniaque  :  ce  précipite  renferme  presque 

'    1.  Le  platine  coûta  à  peu  pths  27  francs  l'once. 
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toujours  un  peu  d'iridium,  qu'on  ne  cherche  pas  à  séparer,  car, 
en  s'alliant  plus  tard  avec  le  platine ,  il  lui  donne  un  peu  de 
dureté,  et  il  le  rend  plus  facile  à  être  travaillé.  Par  la  calcination 
du  chlorure  double,  on  a  ce  que  l'on  appelle  X éponge  de  platine. 
Les  eaux-mères  sont  évaporées  au  dixième,  et  précipitées  de  nou- 
veau par  le  sel  ammoniac  :  le  nouveau  chlorure  double  est  rouge , 
et  contient  beaucoup  d'iridium  ;  on  le  calcine,  puis  on  le  traite  par 
l'eau  régale  faible,  qui  dissout  un  peu  de  ce  dernier  métal  et  tout 
le  platine. 

L'éponge  de  platine  est  réduite  en  poussière  avec  les  mains , 
en  prenant  toutes  les  précautions  pour  qu'il  n'y  entre  pas  de 
corps  étrangers ,  et  pour  que  la  pâte  qu'on  en  fera  ensuite,  soit 
d'une  homogénéité  parfaite. 

La  pâte,  ou  boue  de  platine,  est  introduite  dans  un  cylindre  de 
laiton  légèrement  conique,  et  terminé  par  un  bouchon  d'acier  ; 
on  la  comprime  d'abord  avec  un  piston  de  bois  ,  puis  avec  un  pis- 
ton en  acier.  Dès  que  la  masse  a  pris  une  certaine  cohésion ,  on 
achève  de  la  comprimer,  en  la  soumettant  à  la  presse.  Le  disque 
de  platine  que  l'on  obtient  de  cette  manière  est  alternativement 
chauffé  au  rouge  blanc  et  martellé ,  jusqu'à  ce  qu'il  ait  pris  la 
compacité  qui  lui  est  nécessaire  pour  pouvoir  être  forgé ,  et  pour 
prendre  toutes  les  formes  que  l'on  voudra. 

Le  platine  ordinaire  contient,  avons-nous  dit ,  un  peu  d'iridium. 
Pour  l'avoir  chimiquement  pur,  on  le  traite  par  l'eau  régale ,  et 
on  verse  dans  la  liqueur,  une  dissolution  de  chlorure  de  potas- 
sium :  le  double  chlorure  qui  se  précipite,  est  lavé  sur  un  flltre , 
ou  mieux  encore  par  décantation  ;  il  est  séché,  puis  mêlé  à  du  car- 
bonate de  potasse,  et  chauffé  au  rouge  dans  un  creuset  en  terre. 
Dans  ces  circonstances,  il  se  décompose  de  telle  sorte,  que  le  pla- 
tine est  réduit  à  l'état  métallique ,  et  l'iridium  à  l'état  d'oxyde , 
l'un  et  l'autre  englobés  dans  du  chlorure  de  potassium  et  du 
carbonate  de  potasse  :  on  enlève,  par  des  lavages  ,  ces  deux  der- 
nières substances,  et  on  sépare  le  platine  de  l'oxyde  d'iridium , 
au  moyen  de  l'eau  régale  faible,  qui  n'a  pas  d'action  sur  cet 
oxyde.  Le  chlorure  de  platine  est  précipité  par  une  dissolution  de 
sel  ammoniac;  le  double  chlorure  est  calciné,  puis  soumis  à  la 
série  d'opérations  que  nous  venons  de  décrire ,  et  qui  l'amènent 
à  l'état  où  il  peut  être  forgé  et  laminé. 

Le  platine  est  d'un  blanc-gris.  Sa  densité  étant  21 ,50  ,  il  est  le 
plus  pesant  de  tous  les  métaux.  Suivant  M.  G.  Rose,  il  est  dimor- 
phe, car  il  cristallise  dans  le  système  cubique  et  dans  le  système 
rhomboédrique.  Il  occupe  le  cinquième  rang  parmi  les  métaux 
malléables,  et  le  troisième  parmi  les  métaux  ductiles  :  il  est  plus 
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mou  que  l'argent,  pourvu  qu'il  ne  contienne  pas  d'iridium  :  chauffé 
au  rouge  blanc,  il  se  ramollit,  et  on  peut  alors  le  forger,  et  le 
souder  sur  lui-même,  comme  on  soude  ,  le  fer,  l'or,  l'argent,  le 
cuivre,  le  plomb,  le  nickel.  Bien  qiTinfusible  dans  nos  fourneaux 
ordinaires  les  plus  énergiques,  néanmoins  il  peut  se  liquéfier,  et 
même  se  volatiliser,  si  on  le  chauffe  dans  une  petite  forge  alimen- 
tée avec  des  escarbilles.  Pour  que  l'expérience  réussisse ,  M.  De- 
ville  recommande  de  placer  le  métal  dans  un  creuset  en  chaux 
légèrement  fusible. 

Le  platine  peut  être  réduit  à  un  tel  état  de  division,  que  d'après 
les  calculs  de  M.  Mitscherlich,  un  volume  d'un  pouce  cube  pré- 
senterait une  surface  de  248,166  pieds  carrés ,  en  supposant  tou- 
tefois que  chaque  parcelle  n'eût  qu'un  dix-millionième  de  pouce 
de  diamètre.  Réduit  à  cet  état,  il  est  noir,  et  porte  le  nom  de 
noir  de  platine  :  sa  faculté  de  condensation  est  considérable,  car 
(toujours  d'après  M.  Mitscherlich)  un  volume  de  cette  substance 
en  condense  745  d'hydrogène ,  et  plusieurs  centaines  d'oxygène. 

Le  procédé  le  plus  pratiqué,  pour  préparer  le  noir  de  platine, 
est  le  suivant:  on  introduit  du  protochlorure  de  platine  (Pt  Cl)  dans 
une  dissolution  concentrée  de  potasse,  on  fait  bouillir  la  liqueur  en 
y  projetant  peu  à  peu  de  l'alcool ,  et  en  l'agitant  sans  cesse  :  une 
vive  effervescence ,  due  à  un  dégagement  d'acide  carbonique ,  se 
manifeste,  et  le  platine  se  précipite.  Avant  de  sécher  le  précipité, 
on  le  fait  bouillir  successivement  avec  de  l'alcool,  de  l'acide  chlor- 
hydrique,  de  la  potasse  et  de  l'eau. 

Le  platine ,  par  son  simple  contact ,  détermine  la  formation  de 
combinaisons  chimiques,  et  offre  ainsi  un  exemple  de  ce  que  Ton 
appelle  la  faculté  ou  la  force  cataly tique.  Cette  propriété  se 
manifeste  d'autant  plus  que  le  métal  est  chaud  ou  divisé. 

Un  mélange  de  deux  volumes  d'hydrogène  et  d'un  volume 
d'oxygène  finira  par  disparaître,  et  se  convertira  en  eau,  si  l'on 
y  tient  constamment  plongée  une  lame  de  platine.  La  combinaison 
des  deux  gaz  aurait  lieu  immédiatement  si  la  lame  métallique 
était  chauffée  environ  à  +  200°,  ou  bien  si  le  platine  se  trou- 
vait à  l'état  d'épongé,  et  à  plus  forte  raison  à  l'état  de  noir  de 
platine. 

Plusieurs  autres  faits  peuvent  témoigner  de  cette  action  de 
simple  contact. 

Si  Ton  suspend  une  spirale  en  fil  de  platine  sur  la  flamme  d'une 
lampe  à  alcool,  de  manière  à  ce  qu'elle  devienne  incandescente; 
si  l'on  éteint  ensuite  la  flamme  en  la  soufflant  vivement  sans  re- 
froidir la  spirale,  on  verra  celle-ci  rester  incandescente.  C'est  que 
la  vapeur  d'alcool,  qui  s'élève  de  la  mèche,  rencontrant  du  platine 
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chaud,  subit  son  influence,  et  se  combine  alors  avec  l'oxygène 
ambiant  :  elle  éprouve  une  véritable  combustion  non  lumineuse  ; 
la  chaleur  qui  en  résulte  contribue  à  élever  davantage  la  tempé- 
rature de  la  spirale,  si  bien  que  celle-ci  devient  rouge.  On  a  ainsi 
une  lampe  sans  flamme. 

L'hydrogène  qui  sous  forme  de  jet  frappe  l'éponge  de  platine, 
s'enflamme  aussitôt.  En  vertu  de  sa  porosité,  l'éponge  métallique 
commence  par  condenser  le  gaz.  Voilà  déjà  une  première  cause 
de  chaleur.  L'hydrogène,  non-seulement  se  condense ,  mais  se 
combine  avec  l'oxygène  de  l'air  qu'il  trouve  emprisonné  dans  l'é- 
ponge elle-même.  La  chaleur  de  combinaison  s'ajoute  donc  à 
celle  de  condensation,  et  la  somme  en  est  assez  forte  pour  porter 
le  métal  au  rouge.  Les  briquets  à  hydrogène  fonctionnent  en 
reproduisant  ces  phénomènes. 

M.  Kulhmann  a  trouvé  que  lorsqu'on  dirige  sur  de  l'éponge  de 
platine,  chauffée  à  +  200°,  un  mélange  gazeux  formé  d'hydro- 
gène et  de  bioxyde  d'azote  (ou  de  toute  autre  combinaison  d'azote 
et  d'oxygène) ,  on  obtient  de  l'ammoniaque;  et  réciproquement, 
si  le  mélange  gazeux  était  formé  d'ammoniaque  et  d'air ,  on  ob- 
tiendrait de  l'acide  azotique  :  dans  le  premier  cas ,  il  s'accomplit 
un  phénomène  de  réduction;  dans  le  second  cas,  un  phénomène 
à! oxydation  :  quoi  qu'il  en  soit,  le  platine  toujours  inaltéré  influe 
par  son  contact,  et  c'est  à  peine  si  à  la  longue  son  action  mysté- 
rieuse s'affaiblit:  en  tout  cas,  on  lui  rend  son  énergie,  en  le 
chauffant  au  rouge  sombre,  après  l'avoir  fait  bouillir  avec  de 
l'acide  azotique. 

Enfin,  pour  dernier  exemple,  je  vous  dirai  que  si  l'on  place  une 
capsule,  contenant  du  noir  de  platine,  sous  une  cloche  dont  les 
parois  seraient  mouillées  par  de  l'alcool ,  la  vapeur  de  cette  sub- 
stance se  combine  avec  l'oxygène  de  l'air  confiné ,  et  donne  dif- 
férents produits ,  dont  un  des  principaux  est  l'acide  acétique. 

Ainsi,  Xdifaculté  catalytique  du  platine  se  développe  en  raison 
de  l'état  physique  du  métal.  Plus  il  est  divisé,  plus  les  effets  sont 
prompts;  l'élévation  de  température  peut  remplacer  l'état  de 
division. 

L'eau  et  l'air  n'exercent  aucune  action  sur  le  platine  :  la  résis- 
tance qu'il  présente  à  l'action  des  agents  les  plus  ordinaires 
(eau,  air,  chaleur)  explique  son  importance.  Malheureusement, 
il  cède  à  d'autres  actions  :  en  effet,  sous  l'influence  de  la  chaleur, 
le  soufre ,  te  sélénium  ,  le  phosphore ,  l'arsenic ,  le  bore ,  le  sili- 
cium ,  attaquent  le  platine  plus  ou  moins  rapidement,  se  combi- 
nent avec  lui  et  le  rendent  tantôt  cassant,  tantôt  facilement  fusible. 

Il  faut  donc  que  le  chimiste  n'oublie  pas  de  prendre  des  pré- 
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cautions,  pour  qu'il  n'entre  point  la  moindre  parcelle  de  charbon 
dans  un  creuset  en  platine ,  où  il  calcinera  des  sels  contenant 
quelques-uns  des  éléments  que  je  viens  d'énumérer;  car,  sous 
l'influence  réductive  du  charbon ,  une  portion  de  ces  éléments 
pourrait  devenir  libre,  et  le  creuset  serait  entamé.  Pour  la  même 
raison,  quand  on  veut  chauffer  un  creuset  en  platine ,  il  ne  faut 
jamais  le  mettre  en  contact  avec  le  charbon  incandescent,  car  la 
silice  que  ce  corps  renferme,  peut  se  réduire  sous  la  triple 
influence  de  la  chaleur ,  du  carbone  et  du  platine  :  le  silicium, 
devenu  libre,  s'allierait  alors  avec  ce  dernier  métal,  et  le  creuset 
se  gercerait. 

D'ordinaire  les  chimistes  ne  chauffent  leurs  creusets  en  platine 
qu'après  les  avoir  renfermés  dans  un  autre  creuset  en  terre  au 
fond  duquel  se  trouve  une  couche  de  magnésie  '. 

Les  acides,  azotique,  sulfurique  et  hydrochlorique,  même  lors- 
qu'ils sont  très-concentrés  et  bouillants ,  n'attaquent  point  le  pla- 
tine :  cependant,  si  ce  métal  était  allié  avec  de  l'argent  ou  du 
mercure ,  il  ne  résisterait  pas  à  l'action  de  l'acide  azotique  ;  phé- 
nomène qui  parait  singulier ,  mais  qui ,  en  réalité  ,  n'est  qu'une 
conséquence  de  ce  que  les  alliages  ont  des  propriétés  distinctes  de 
celles  de  leurs  éléments.  On  a  utilisé  cette  particularité  pour  dé- 
couvrir la  présence  du  platine  dans  l'or.  Un  alliage  de  ces  deux 
métaux ,  auquel  on  a  ajouté  une  certaine  portion  d'argent ,  est 
attaqué  par  l'acide  azotique,  de  telle  sorte  que  l'or  seul  reste 
indissous.  La  couleur  rouge  jaunâtre  de  la  dissolution  suffit  pour 
indiquer  des  traces  de  platine. 

L'eau  régale  est  le  dissolvant  naturel  du  platine  :  le  chlore 
attaque  également  ce  métal,  surtout  lorsque  celui-ci  est  très-divisé. 

Les  oxydes  qui,  sans  être  décomposables  par  eux-mêmes ,  ne  ''• 
retiennent  pas  fortement  leur  oxygène  ,  peuvent  en  perdre  quel- 
que peu,  s'ils  sont  calcinés  à  la  chaleur  blanche,  dans  un  creuset 
en  platine.  Tels  sont  les  oxydes  de  plomb,  de  bismuth,  de  cuivre, 
de  cobalt,  de  nickel,  d'antimoine. 

Le  bisulfate  de  potasse  et  les  nitrates  alcalins  attaquent  le  pla- 
tine sous  l'influence  de  la  chaleur  ;  le  premier  en  vertu  de  son 
excès  d'acide,  les  derniers  parce  qu'ils  se  décomposent  et  mettent 
en  liberté  leurs  bases. 

Ainsi,  le  platine,  sous  l'influence  de  la  chaleur,  peut  être  atta- 
qué par  la  plupart  des  corps  simples ,  par  les  alcalis ,  par  les 

1.  La  magnésie  sert  à  empêcher  le  contact  du  creuset  de  platine  avec  les  parois 
du  creuset  de  terre.  Gomme  l'argile  des  creusets  contient  toujours  des  oxydes  métal-    j 
liques,  on  voit  qne  sous  l'influence  prolongée  d'une  haute  température  et  de  l'oxyde 
de  carbone,  on  pourrait  rencontrer  l'inconvénient  que  Ton  veut  éviter. 
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oxydes,  dont  le  radical  ne  retient  pas  fortement  l'oxygène,  par  le 
bisulfate  de  potasse,  par  les  nitrates  alcalins  et  par  l'eau  régale  : 
enfin ,  les  acides  n'exercent  aucune  action  sur  le  platine  ;  cepen- 
dant lorsqu'il  est  allié  avec  de  l'argent,  l'acide  azotique  peut  le 
dissoudre  d'une  manière  notable.  Le  souvenir  de  ces  faits  est  une 
garantie  de  conservation  pour  des  instruments  d'un  prix  élevé. 

Lorsqu'on  évapore  à  une  douce  chaleur  une  dissolution  de  pla- 
tine dans  l'eau  régale,  on  obtient  une  masse  cristalline  rouge,  qui 
brunit,  si  on  la  chauffe  assez  pour  chasser  son  eau  d'hydratation. 
Ce  produit  est  le  bichlorure  de  platine  (PtCl  *).  * 

La  dissolution  alcoolique  ou  aqueuse  du  bichlorure  de  platine  a 
un  goût  styptique  et  une  réaction  acide  ;  elle  sert  comme  réactif 
pour  reconnaître  les  sels  solubles  à  base  de  potasse  et  d'ammo- 
niaque. 

Le  bichlorure  de  platine  peut  être  considéré  comme  un  chlor- 
acide ,  par  suite  de  la  facilité  avec  laquelle  il  se  combine  avec 
presque  tous  les  chlorures  moins  électro-négatifs  que  lui.  Parmi 
les  chlorures  doubles  {chloroplatinates)  qu'il  peut  former,  les 
plus  importants  sont  ceux  de  potassium  et  d'ammoniaque.  Tous 
les  deux  sont  jaunes,  cristallisent  en  octaèdres,  sont  insolubles 
dans  l'alcool  absolu,  et  à  peine  solubles  dans  l'eau.  Tous  les  deux 
sont  décomposables  par  la  chaleur  :  le  premier  laisse  un  résidu 
formé  de  platine  métallique  et  de  chlorure  de  potassium,  le  second 
ne  laisse  que  du  platine  à  l'état  spongieux.  Ayant  une  composition 
bien  connue,  ils  servent  à  doser  la  potasse  et  l'ammoniaque  des 
sels  solubles.  Le  chlorure  double  de  platine  et  de  potassium  a 
pour  formule  K  Cl,  Pt  Cl9  :  *  le  chlorure  double  de  platine  et 
d'ammoniaque  a  pour  formule  Az  H*  H  Cl,  Pt  Cl*.  * 


i.  Pt  =  iî3î  =  *8,n 

ICI  =    886  =    41,83 


2118  =  100,00 

2.  K  = 

Cl 
2Cl  = 


==    443*2=    j  4' 52  j  Cblopure  de  potassium 30,55 

ICI  =    886,4  =    29,04 \~.  ,,            .      .  ..  aA  ... 

Pt  s  1 232  0  =    40  41  )  ^chlorure  *e  pktone 69,45 

3050,9  s=  100,00  100,00 

3.  Ax  s=    175,0  s=      6,28\ 

3H    =     12*5=     J^lHydrochlopated'ammoniaqtie   23,97 

Cl    =    443*2  =    15^90/ 

2C1    =    88«,4=    31,8.0)_.  ..           .      w.  7An, 

Pt  =  1232  0  =    44  23  I  B,chl°rure  de  platine 76,03 

2786,6  =  100,00  100,00 

1.  42 
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Quand  on  chauffe  graduellement  le  bichlorure  de  platine,  il  perd 
d'abord  la  moitié  de  son  chlore  et  se  change  en  protochlorure 
(Pt  Cl)  ;  *  il  perd  l'autre  moitié  à  une  température  plus  élevée  et 
se  réduit  en  platine  métallique. 

Le  procédé  pour  préparer  le  protochlorure  de  platine  semble 
donc  très-facile,  cependant  lorsqu'on  veut  obtenir  un  produit 
très-pur ,  il  faut  entretenir  le  bichlorure  à  une  température  de 
+  200*,  tant  qu'il  se  dégage  du  chlore,  ce  qui  ne  manque  pas 
d'exiger  une  certaine  adresse.  Au  reste,  on  obtient  et  on  règle 
cette  température  au  moyen  d'un  bain  d'huile. 

Le  protochlorure  de  platine  est  insoluble  :  bouilli  avec  de 
l'acide  chlorhydrique,  il  se  dédouble  en  platine  métallique  et  en 
bichlorure. 

Le  protochlorure  de  platine  a  acquis,  dans  ces  derniers  temps, 
une  grande  importance  scientifique,  grâce  aux  travaux  de  Magnus, 
Gros,  et  Reiset. 

Il  résulte  de  l'ensemble  de  ces  travaux,  que  le  protochlorure  de 
platine  peut  se  combiner  avec  l'ammoniaque  et  donner  naissance  à 
un  composé  (Pt  Cl,  Az*  H*),  qui  deviendra  une  véritable  base,  dès 
qu'on  changera  son  chlore  pour  de  l'oxygène  (Pt  0,  Az*  H*  +  aq)« 
Cette  base  chauffée  à  +  400°,  perd  de  l'eau  et  de  l'ammonique 
(Pt  0  Az  H*)  et  conserve  sa  basicité.  Enfin,  le  protochlorure  am- 
moniacal lui-même  peut,  en  s 'associant  de  l'oxygène,  jouer  le  rôle 
d'une  base  [(Pt  Cl,  Az*  H8),  0]  :  de  sorte  que  l'on  a  trois  séries  de 
sels,  dont  l'une  comprend  les  sels  à  base  de  protoxyde  de  platine 
biammoniacal  ;  la  seconde  comprend  les  sels  de  protoxyde  de  pla- 
tine monoammoniacal  ;  la  troisième,  les  sels  à  base  de  protoxy- 
chlorure  ammoniacal. 

Lès  deux  chlorures  de  platine  sont  la  source  de  presque  tous 
les  autres  composés  platoniques.  Si  l'on  traite  le  protochlorure  par 
la  potasse  caustique,  on  obtient  une  poudre  noire  qui  est  un 
hydrate  de  protoxyde  de  platine.  Ce  corps,  convenablement 
chauffé,  devient  anhydre,  et  sa  composition  est  alors  représentée 
par  la  formule  Pt  0. 

Le  protoxyde  de  platine  est  très-instable  et  n'offre  aucun 
intérêt. 

Quand  on  verse  dans  une  dissolution  de  bichlorure  de  platine 
un  grand  excès  de  potasse  caustique ,  il  se  forme  un  dépôt  de 
chlorure  double  de  platine  et  de  potassium,  qui  se  redissout,  sous 

1.     Pt  =  1232  =  73,56 
Cl  =   443  =  «6,44 

1675  =  100,00 
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l'influence  de  la  chaleur:  en  se  redissolvant,  il  se  décompose; 
alors  le  platine  ne  se  trouve  plus  dans  la  liqueur  sous  forme 
de  chlorure,  mais  bien  sous  forme  de  bioxyde  (Pt  0*  )  :  pour  le  sé- 
parer en  cet  état,  on  n'a  qu'à  verser  dans  la  dissolution  une  cer- 
taine quantité  d'acide  acétique  :  il  se  produit  un  dépôt  jaune  brun 
de  bioxyde  de  platine  hydraté ,  qui  noircit  si  on  le  chauffe,  parce 
qu'il  devient  anhydre. 

Le  bioxyde  de  platine  est  aussi  instable  que  le  protoxyde  :  il 
n'est  soluble  dans  les  acides  et  les  alcalis  qu'autant  qu'il  est 
hydraté.  Il  peut  être  considéré  comme  un  acide  métallique ,  car 
avec  la  potasse  il  forme  des  combinaisons  définies. 

Les  sels  proprement  dits,  auxquels  donnent  naissance  ces  deux 
oxydes,  sont  incristallisables  et  presque  tous  très-instables  :  ils 
n'ont  d'ailleurs  aucune  importance. 

Avec  les  deux  chlorures,  on  prépare  aussi  les  deux  sulfures  cor- 
respondants. 

Si  l'on  fait  digérer  un  sulfure  alcalin  avec  du  protochlorure  de 
platine ,  on  obtient  le  protosulfure  (Pt  S) .  Si  l'on  fait  passer  un 
courant  d'hydrogène  sulfuré  dans  une  dissolution  de  bichlorure 
de  platine,  on  obtient  un  précipité  de  bisulfure  (Pt  S*).  On  n'a 
rien  à  dire  de  bien  utile  sur  ces  deux  composés,  si  ce  n'est  que 
le  sulfure  de  platine  joue  vis-à-vis  des  autres  sulfures  le  rôle  de 
sulfacide,  de  même  que  le  bichlorure  et  le  bioxyde  jouent,  l'un 
le  rôle  de  chloracide,  l'autre  d'oxacide. 

Comme  il  n'existe  pas  de  sels  platiniques  proprement  dits  qui 
méritent  une  attention  spéciale  sous  le  rapport  de  leurs  applica- 
tions ou  de  leurs  propriétés,  je  crois  inutile  de  vous  entretenir 
des  réactions  au  moyen  desquelles  on  peut  les  reconnaître  :  d'ail- 
leurs, une  exceptée,  elles  n'ont  rien  de  bien  caractéristique. 
Ainsi,  vous  distinguerez  les  dissolutions  de  protochlorure  ou  de 
protoxyde  de  platine  à  la  couleur  verte  du  dépôt  cristallin  que 
l'ammoniaque  y  fera  naître  :  ce  dépôt  est  formé  par  du  proto- 
chlorure  de  platine  ammoniacal  (PtCl  Az  H*).  Vous  reconnaî- 
trez aussi ,  au  moyen  de  l'ammoniaque ,  les  dissolutions  de  bi- 
chlorure de  platine,  car  le  précipité  que  le  réactif  y  détermine 
est  d'un  beau  jaune  :  c'est  un  chlorure  double  de  platine  et 
d'ammoniaque  (chloroplatinate  d'ammoniaque).  Une  réaction 
semblable  peut  être  déterminée  par  la  potasse  dissoute. 

Nous  avons  déjà  dit  que  le  platine  s'allie  facilement  avec  la  plus 
grande  partie  des  métaux.  En  effet,  le  fer,  qui  n'a  pas  beaucoup 
de  tendance  à  former  des  alliages ,  s'unit  cependant  au  platine  en 
toutes  proportions  :  il  forme  même  des  alliages  dociles  au  mar- 
teau, et  susceptibles  d'un  beau  poli.  Le  cuivre  et  le  platine  for- 
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ment  aussi  un  alliage  qui  a  quelque  intérêt,  parce  qu'il  peut  servir 
pour  faire  les  miroirs  des  télescopes. 

L'histoire  chimique  du  platine  s'est  beaucoup  étendue  dans  ces 
derniers  temps,  grâce  aux  combinaisons  remarquables  que  ce 
métal  peut  contracter  avec  l'ammoniaque.  Vous  ne  pourrez  saisir 
leur  importance  que  lorsque  vous  connaîtrez  certaines  théories 
dont  je  vous  parlerai  plus  tard. 

Ayant  terminé  tout  ce  que  je  m'étais  proposé  de  vous  dire  rela- 
tivement aux  métaux  les  plus  utiles ,  je  commencerai,  dans  la 
prochaine  leçon,  l'étude  des  principales  substances  qui  provien- 
nent de  la  matière  organisée. 


FIN   DB    LA    PREMIERE    PARTIE. 
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